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MỬ HẦU! 


Định luật tuần hoàn và hệ thống tuân hoàn là một trong những phân lí thuyết quan 
trọng nhất của hoá học, là cột sống cúa toàn bộ chương trình hoá học vô cơ. 


Chăng những nó là cơ sở đế phân loại các nguyên tố hoá học mà còn lá quy luật vẻ 
mối quan hệ, về sự biến đổi tính chất của các nguyên tố cũng như các đơn chất và hợp 
chất tạo nên từ các nguyên tố đó. 


1. Hệ thống tuần hoàn - sự thể hiện của định luật tuần hoàn - là bảng tổng kết 
sự phát triển cấu trúc nguyên tử của các nguyên tố từ đơn giản nhất đến phúc 
tạp nhất 


Thạt vậy, hệ thống tuân hoàn đã “thâu tóm” toàn bộ khoảng 110 nguyên tố ngày 
nay đã biết, bắt đâu từ nguyên tố số 1 là hiđro (nguyên tử của nó đơn gián nhất, 
hạt nhân chỉ có 1 proton và vỏ chỉ có 1 electron) cho đến nguyên tử của nguyên tố số 
110 (với hạt nhân gồm 110 proton và số notron lớn hơn 110, với lớp vỏ có 110 electron 
phân bố thành 7 lớp). 


110 nguyên tố đó được xếp theo thứ tự các số tự nhiên tăng dân và củng tự nhiên 
“đứng” vào hàng (chu kì), vào cột (nhóm), vào ô (số hiệu nguyên từ). Vì vậy, người ta còn 
gọi bảng tuần hoàn là bảng phân loại tự nhiên các nguyên tổ hoá học tựa như sự phân 
loại cây có, chim muông theo giống loài. 

Người ta ước tính có khoảng 109 nguyên tử gồm 110 dạng khác nhau, tức là 110 
nguyên tố hoá học ngày nay đã biết. Chắc rằng trong tương lai sẽ tìm ra các nguyên tố 
mới nhưng “trữ lượng” của chúng có lẽ sẽ là vỏ củng nhỏ và người ta đã dành sẵn chỗ 
cho chúng trong hệ thông tuần hoàn. 

110 nguyên tổ đó đã tạo lập nên hành tình của chúng ta (với giới vô sinh và hữu sinh, 
trong đó có loài người) và không gian vũ trụ với những vì sao mà hiện nay con người 
đã “với tay“ tới được. 


Thực ra, môi nguyên tử của một nguyên tế là một thế giới riêng, có đời sống riêng, 
tuôi thọ và lịch sử riêng, nhưng vì sao tất cả các nguyên tố đó lại chịu sự chì phối bới 
định luật tuần hoàn? 

Bởi lề, tính tuần hoàn nằm ngay trong cấu trúc của bản thân nguyên tử của các 
nguyên tố : từ nguyên tố số 1 đến nguyên tố số 110, electron ngoài cùng cứ làn lượt 
tăng từ 1 đến 8, đế rồi lại quay vẻ 1... và cứ thế mà lặp ởi lặp lại từ đầu đến cuối. 


' Đà được “Liên đoan hoá học lí thuyết và ứng dụng quốc tế” (TUPAC) thừa nhận. 
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2. Vị trí của một nguyên tố trong hệ thống tuần hoàn là do cấu tạo nguyên tử 
của nguyên tõ đó quy định 


Tử cơ sở nảy có thể suy ra hai hệ quả sau đây : 


a) Dựa vào cấu tạo nguyên tứ (cấu hình electron) của một nguyên tố, có thể suy ra 
vị trí của nó trong hệ thống tuần hoàn. 


b) Ngược lại, biết được vị trí của một nguyên tố trong hệ thống tuần hoàn có thể 
Suy ra cấu tạo nguyên tử (cấu hình electron) của nguyên tố đó. 

Xác định được vị trí của một nguyên tố trong hệ thống tuần hoàn (hay cấu tạo 
nguyên tứ của nó) thì có lợi ích gì cho việc nghiên cứu hoá học? 

Có lợi ở chỗ : từ cơ sở trên, fa có thể suy ra được, dự đoán được những tính chát hoá 
học cơ bản của nguyên tố đỏ. Ta có thể suy ra những tính chất hoá học cơ bản của nó mà 
chưa cân nhìn thấy nó, chua cần có nó trong tay. 


Theo cách này mà người ta dự đoán được những tính chất hoá học cơ ban cúa các 
nguyên tố ngày nay chưa biết, ... thậm chí người ta còn biết phái theo hướng nào để 
tìm ra nó, theo cách nào đế “làm ra nó” trong phòng thí nghiệm. 

Dĩ nhiên, những tính chất ta suy ra chỉ là những tính chất cơ bản. Sau này khi 
học phản các nguyên tö hoá học, ta sẽ nghiên cứu những tính chất lí hoá cụ thẻ của 
nó nhưng “tính nết chú yếu của nó”, “cách xư sự của nó” ta đã biết ngay từ khi học 
định luật tuân hoàn và hệ thống tuân hoàn. 


3, Định Luật tuần hoàn và hệ thống tuần hoàn là cơ sở khoa học hướng dẫn việc 
tìm ra các nguyên tố mới 


Ý nghĩa quan trọng của một học thuyết là ở chỗ : dựa vào đó có thể kiếm tra được 
những sự kiện cũ và điêu quan trọng hơn nữa là cho phép tiên đoản những sự kiện mới, 
nhừng hiện tượng mới, hướng dân việc tạo ra những sự kiện, những hiện tượng ây. 

Nếu từ khi mới ra đời, đỉnh luật tuân hoàn và hệ thống tuần hoàn đã là cơ sớ hướng 
dân tìm ra cac nguyên tố chua biết thì ngày nay - hơn 100 năm sau - đỉnh luật tuần 
hoàn và hệ thống tuần hoàn văn là cơ sớ khoa học hướng dân việc tông hợp các nguyên 
tổ mới không tôn tại trong tự nhiên. 


Như ta đã biết, việc tổng hợp nhân tạo các nguyên tố mới thực chất là tăng số 
proton trong hạt nhân nguyên tử của nguyên tố đã biết lên một số đơn vị để ứng với 
số thứ tự trong hệ thống tuân hoàn cúa nguyên tố cân điêu chế. 

Để được còng nhận là một nguyên tố mới, chắng những phai xác định được điện tích 
hạt nhân nguyên tứ, lại còn phải xác nhận về mặt hoá học những tính chất đặc trưng 
của nguyên tố đó. 

Muốn vậy, phải dựa vào hệ thống tuân hoàn đề dự đoán tính chất của nguyên tố mới. 

Ta hãy lấy nguyên tố 104 là ví du. 

Nguyên tố 104 rất không bền, chu kì bán huỷ nguyên tứ chỉ có 0,3 giây, lại chi tống 
hợp được có... 150 hạt nhân nguyên tử! 


Theo giả thuyết actinit thì nguyên tố 104 phải tương tự nguyên tố hafni (Hf), nghĩa 
là nó thuộc các nguyên tố họ d, xếp ở nhóm TVB trong hệ thống tuần hoàn. Về mặt hoá 
học phải chứng mính được điêu đó. 

Dựa vào hệ thống tuần hoàn, người ta dự đoán : 


Vi ở nhóm IV (không kể nhóm A hay B) nên số oxi hoá đặc trung của nó là +4. 
Một trong những đặc điểm của Hí là muối halogenua của nó (Hf6\,) cũng dê bay hơi. 
Vậy halogenua của nguyên tố 104 cũng phái như vây. 


Sau khi tổng hợp được nguyên tố 104, người ta clo hoá để tạo thành (104)01, dễ bay 
hơi, rồi dùng phương pháp sắc kí khi đê tách ra. 

Phải mât ba năm, các nhà khoa học ở viện Dubna (Liên Xô cũ) mới chứng mỉnh được 
nguyên tố 104 là đồng đảng của hafni. 

Như vậy, trước đây, khi đã có nguyên tố trong tay người ta mới nghiên cứu được 
tính chất cua nó. 


Ngày nay, khi chưa tìm ra nguyên tố, nhưng dựa vào hệ thống tuần hoàn người 
ta đã dự đoán được những tính chất tí hoá học của nguyên tô đó vả ca phương hướng 
“làm” ra nó), 


4. Định luật tuần hoàn và hệ thống tuần hoàn còn là cơ sở để giải quyết vấn 
để về lịch sử tạo thành các nguyên tố hoá học : sự phát sinh, phát triển và 
sự chuyển hoá giữa chúng 


Các nguyên tố hoá học vốn có sản từ thuở “khai thiên lập địa” tôn tại vĩnh viên, bất 
biến... hay chúng cũng có quá trình phát sinh, phát triển, chuyển hoá lần nhau: 


Trong quá trình tiến hoá hàng triệu, hàng tỉ năm của vũ trụ, hệ thống tuân hoàn là 
“sợi chỉ đó” đề \ần ra những chặng đường tạo thành các nguyên tố hoá học. 


Vật chất bê ngoài có về như bất di bất dịch nhưng bên trong chứa đựng biết bao 
nhiêu điều kì diệu. Một giầy qua đi, mỗi electron đã làm được một hành trình hàng 
ngàn cày số, đã xảy ra biết bao nhiêu lần sinh sinh hoá hoá... nguyên tó nọ phân rã 
biển thành nguyên tế kia, ông sinh ra cha, cha sinh ra con, con sinh ra cháu... tạo 
thành các họ phóng xạ khác nhau, môi họ có “ông tô” của mình. 


Trong “mớ bòng bong” đó, hệ thống tuân hoàn là “phá hệ” để nhàn ra các đời con 
cháu cúa từng dòng họ. 


5, Định luật tuần hoàn và hệ thống tuân hoản với các ngành khoa học khác, 
sự phát triển của định luật tuần hoàn 


Định tuật tuần hoàn và hệ thống tuân hoàn đã có ảnh hưởng sâu rộng đến sự phát 
triển chăng những của hoá học mà còn của nhiều ngành khoa học khác. 


Về nguyên tô E04: Vào Khoảng thời gian E967—1970. phòng thí nghiệm Duhna (Liên Xô cũ) tổng hợp được 
nguyên tố T@‡ và đát tên là Kusatovr (Ku), Đồng thời, phòng thí nghiệm Berkelecv (Mỹ) cũng tông hợp được 
I0 băng phản ứng hạt nhân khác và đặt tên là Rudơfodi (RỦ. 

[Đến nám 1999, TỰPAÁC thống nhất gót nguyên tế L0 1à Rudơfodi (RP). 


Sì 


- Không dựa vào hệ thống tuần hoàn thì khó mà xây dựng được mô hình cấu tạo 
lớp vỏ electron của nguyên tứ. Niels Bohr (1885 - 1962) đã coi hệ thống tuần hoàn lả 
kim chỉ nam trong việc phút triển lï thuyết cầu tạo nguyên tử. 

- Ngành vật tí hạt nhân có bảng tuân hoàn các đỏng vị của các hạt nhàn nguyên tư. 


- Các ngành tinh thê học hoá học, địa hoá học, các ngành kĩ thuật như kim loại học 
v.v... cùng tìm thấy ơ định luật tuần hoàn sự hướng dẫn quý giá. 


Mặt khác, do sự phát triển của các ngành khoa học mà định luật tuần hoàn không 
ngừng phút triển. Sau hơn 100 năm, việc nghiên cứu định luật tuần hoàn đã phát triển 
theo các hướng sau đây : 


- Tìm ra nguyên nhân của sự biến đối tuân hoàn tính chất của các nguyên tố. 


- Giải thích sự phụ thuộc tuần hoàn tính chất của các đơn chất và hợp chât tạo ra 
từ các nguyên tố. 


- Khám phá những tính chất mới biến đối tuần hoàn. 

- Không ngừng mở rộng giới hạn của hệ thống tuần hoàn do việc tìm ra các 
nguyên tô mới. 

- Hoàn chính việc xây dựng hệ thống tuần hoàn và làm cho nó phù hợp với những 
thành tựu mới nhất trong lĩnh vực cấu tạo chất. 


Tuy đã trải qua nhiều thử thách nhưng những thành tựu nghiên cứu của các ngành 
khoa học, kĩ thuật càng làm cho định luật tuân hoàn và hệ thống tuân hoàn có nội dung 
sâu sắc và mới mé hơn đúng như Mendeleep đã từng dự đoán : “...Chắc là trong tương lai, 
định luật tuân hoán không sợ bị đả phá mà chỉ càng được củng cố và phát triến”. 


6. Ý nghia sư phạm 


Học hoá học lä học tính chất của các chất và sự biến đổi của chúng. Éó tàt cả 110 
nguyên t†ð, mã chi rièng nguyên tố cacbon đã có tới trên 3 triệu hợp chất (là nguyên tö 
có nhiêu hợp chất nhất). 

Ta không thê hình dung được sẽ học hoá học như thế nảo nếu không có hệ thống tuần 
hoàn để tập hợp các nguyên tố thành họ, thành nhóm trên cơ sớ những tính chất giông 
nhau; xếp chúng thành hàng để thấy được sự biến đối tính chất từ đâu đến cuối hàng. 


Hệ thông tuân hoàn có 8 nhóm, trong môi nhóm ta chọn nghiên cứu một vài nguyên 
tổ điển hình đại diện cho nhóm nhưng ta không quên cá tính của mỗi thành viên cũng 
như tính “đóng đánh” của ông “trướng họ”. 


Nắm vững hệ thống tuản hoàn cũng như quy luật biến đối tính chất theo hàng 
ngang, cột dọc, chính là cách “học 1, biết 10” trong hoá học. 


Ta lại biết rắng khuynh hướng chung hiện nay trong công tác giảng dạy hoá học 
ở các câp học là sớm trang bị cho học viên các lí thuyết chủ đạo, các quy luật chung. 
Vì vậy, việc nghiên cứu định luật tuân hoàn và hệ thống tuân hoàn càng được chú ý. 
Trong các sách giáo khoa hoá học, phản đính luật tuân hoàn và hệ thống tuần hoàn 
đều chiếm một phân rất quan trọng. 





Cuốn sách này gồm 7 phản 


Phân một : Định luật tuần hoàn và hệ thống tuần hoàn Mendeleep 


Phần hai : Định luật tuần hoàn và hệ thống tuần hoàn dưới ánh sáng của tí thuyết 
cấu tạo nguyên tử 


Phân ba : Sự biến đôi tuản hoàn một số tính chất quan trọng của nguyên tủ và 
đơn chất 


Phản bốn : Sự biến đôi tuần hoàn một số tính chất quan trọng của hợp chất (hiẩrua, 
öxIt, hiđroxIt) 


Phần nãm : Các kiểu báng tuần hoàn. Giới hạn của hệ thống tuân hoàn 

Phản sáu : Nguồn gốc các nguyên tö hoá học. Cách đặt tên các nguyên tố hoá học 

Phản báy : Xuất xứ và lịch sử tìm ra các nguyên tố hoá học 

Phản tám : Một số bài tập tông hợp (rút ra từ các bài thí 0lympic Hoá học quốc tế 
và một số quốc gia) và hướng dân trả lời câu hói và bài tập 

Để giúp bạn đọc củng cố và kiểm tra kiến thức, cuối mỗi phần đều có một số câu hoi 
và bài tập. Lời giải của một số bài tập tiêu biểu được xếp ở cuối sách (phân tám). 

Cuốn sách nảy được biên soạn chú yếu nhăm giúp các bạn giáo viên hoá học các 
trường trung học cơ sở, trung học phô thông tim hiểu sâu hơn một trong những phân 
lí thuyết quan trọng nhất của giáo trình hoá học, là cột sống cúa chương trình hoá học 


trường phổ thông; góp phản nâng cao chất lượng giảng dạy môn học theo chương trình 
sách giáo khoa mới. 


Cuốn sách cũng có ích đối với sinh viên khoa Hoá học các trường Cao đảng Sư phạm, 
Đại học Sư phạm và những ai quan tàm đến sự phát triển của hoá học. 


Tác qiả chân thành cảm ơn những ý kiến nhận xét của bạn đọc. 


Tác giả 
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PHẦN MT 


ĐỊNH LUẬT TUÂN HOÀN 
VÀ HỆ THỐNG TUÂN HOÀN MENDELEEP 


... Hệ thông tuân hoàn các nguyên tố hoá học là một trong những phát kiến 
xuất sắc nhất trong hoá học. Song đói khi người ta đã lăng quên những 
khó khăn mà các nhà bác học đã vấp phải trong những ngày đâu xáy dựng 
hệ thống tuần hoàn. 


Day và Selbm (My) - 1976 


1. SƠ LƯỢC LỊCH SỬ XÂY DỰNG ĐỊNH LUẬT TUẦN HOÀN (ĐLTH) VÀ 
HỆ THỐNG TUẦN HOÀN (HTTH) CÁC NGUYÊN TỔ HOÁ HỌC 


Cho đến năm 1800 người ta mới biết có 36 nguyên tố hoá học kẻ cả những 
nguyên tố như vàng, đồng, sắt... đã biết từ thời cố. 


Nhờ có các phương pháp mới do Berzelius (1779 - 1848), Guy Lussac (1787 - 1850), 


Bunsen (1811 - 1899)... sáng tạo ra, đặc biệt là phương pháp phàn tích quang - 


phố và phương pháp xác định trong Lượng nguyên tử, tốc độ tìm ra các nguyên 
tố mơi đã tăng nhanh. Cho đến năm 1869, số nguyên tố đã biết tăng lên qấp rưỡi 
(63 nguyên tố). 

Lúc bấy giờ trong hoá học người ta đã tích luỹ được một khối lượng lớn các dữ 
kiện thực nghiệm, trong đó lân lộn cả đúng, cả sai. Người ta còn chưa phản biệt 
được trọng lượng nguyên tứ và đương lượng”, mà trọng lượng nguyên tử của nhiều 
nguyên tô cũng chưa đáng tin cậy. 

Muốn cho hoá học phát triển cần phải : 


- Tìm cách phân loại các nguyên tố hoá học, hệ thống hoá các dữ kiện 
thực nghiệm. 


- Tim ra một quy luật chung chí phối tính chất của các nguyên tố hoá học cũng 
như hợp chất của chúng. 

Nhiều nhà bác hoc đã tìm ra cách phàn loại các nguyên tố hoá học hoặc ởi tìm quy 
Luật biến đối tính chất của chúng, trong đó có các công trình đáng chú ý sau đây : 


(1) Đương lượng của một nguyên tố là số phản khối lượng của nguyên tế đó kết hợn vơi 1,008 phản khỏi 
lượng của hjdro hoặc 8 phản của oxi hoac thay thế những lương đó trong hợp chất. 
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1.1. Các cách phân hạng trước Mendeteep 
1.1.1. Cách phản hạng của .J.W.Dobereiner 


Nhà bác học Đức J.W.Dobereiner (1780 - 1849) là người đầu tiên phát hiện ra một 
vải dâu hiệu của trật tự sắp xếp các nguyên tố. Năm 1817, ông thấy trong bộ ba CL, 
Br, I, không chỉ có sự thay đối dẫn trạng thái tập hợp (khí, lỏng, rắn), màu sắc (lục, 
nàu, tím), khả năng phản ứng, mà còn có sự thay đổi dân trọng lượng nguyên tử. 
Trọng lượng nguyên tử của nguyên tố ở giữa bằng trung binh cộng trọng lượng 
nguyên tử của hai nguyên tố kia. 


Theo hướng đó, òng xếp các nguyên tố đã biết Lúc đó thành 5 bộ ba. Ông gọi mỗi 
bộ ba như vậy là một nhóm tam tố. 


Vệ sau, người ta bắt đâu gọi các tập hợp nguyên tố này là các nhóm tự nhiên. 


Bảng 1.1. Các bộ ba của J.W.Dobereiner 





Trọng lượng nguyên tử Số hiệu nguyên tử 
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1.1.2. Cách phần hạng cúa Chancourt01S 


Năm 1862, nhà bác học Pháp Chancourtois (1820 - 1886) đã xếp 50 nguyên tô 
theo trạt tự trọng lượng nguyên tứ tăng dân trẻn một đường xoăn ốc lượn quanh 
mọt hinh trụ. Trong đại đa số trường hợp, các nguyên tế giống nhau được sắp xếp 
nguyên tô nọ dưới nguyên tổ kia theo các đường sinh cúa hình trụ. 


Cách phân hang này có nhiều mâu thuần nền ít được mọi người chú ý. 


Bảng 1.2. Bảng các nguyên tô hoá học của Chancourfois 
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1.1.3. Cách phân hạng của John Newland 


Năm 1864, nhà hoá học Anh John Newland (1837 - 1898) đề xướng ra định luật 
bát độ. Ông cho rằng mọi hiện tượng trên thế giới đều tuân theo sự hài hoä chung. 
Sự hài hoà này là thống nhất trong hoá học cũng như trong âm nhạc. Do đó, tính 
chất các nguyên tố hoá học xếp theo chiêu tăng dân của trọng Lượng nguyên tử phải 
lặp lại sau tập hợp 7 nguyên tô cũng như các nốt nhạc trên âm giai nối tiếp nhau 
trong bát độ (octave) sau mỗi tập hợp 7 nốt nhạc (đỏ, rẽ, mi, pha, son, la, sì). 


Định luật bát độ của .John Newland 


==.... 


~ c4 
œ Z7 


II Lạ Bị B CN O F Na My AL S P S CỊ 


—————— 


€Œìỳ K ˆ Ca Cr Tỉ Mn Fe Co NH 


Tuy nhiên, theo định luật bát độ, nhiều nguyên tố hoàn toàn khác nhau như 
cacbon và thuy ngân hoá ra thành giống nhau. 


Newland có thấy được sự lặp lại (sự tuần hoàn) tính chất các nguyên tð theo 
“từng tám nguyên tế một”, nhưng đó chỉ là một mắt xích của định tuật tuần hoàn. 
Thực ra định luật tuần hoàn phức tạp hơn nhiêu, các chu kì lặp lại là 2, 8, 18, 32 
nguyên tố chứ không phải chỉ có 8. 


Bảng 1.3. Các bát độ của John Newland 






No. 





No. No. 
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t:zÖ 75 1 Fe 21 | Se 28 | Ro,Ru 35 | Te 43 ¡ Au 49 | 0s 51 
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1.1.4. Cách phân hạng của Lothar Meyer 
và 0dling 

Tiến gản đến chân lí hơn cả là nhà bác học 
Anh 0dling (1829-1921) và nhà bác học Đức 
Lothar Mever (1830-1895). 


Năm 1864, Lothar Meyer xếp các nguyên 
tố theo hoá trị. Ông đã để nghị một bảng gồm 
28 nguyên tố (trong tống số 62 nguyên tố đã 
biết) thành 6 nhóm nguyên tố điển hình và có 
liên quan với nhau theo hình dưới đây : 





Hình 1.1. Lothar Meyer 
(1830-1895) 


Bảng 1.4. Bảng phân hạng của Lothar Meyer 
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Bảng phân hạng của Lothar Meyer, 1870 


L, II. II. IV. V. VỊ. VỊI VIII. \X. 
B=l10 AI=273 _— Jn=ll34 TI=202.7 
C=ll9?  Si=28 _—— Šn=llI7A Ph= 3( 
T¡=48 Zr=49.7 em 
N=l1I40l!1  P=309 As=74.0 Sb=l112.1 Bi = 307.5 
V=S5I12 Nh=931,7 Tú = B22 
O=l§59% 3198. Se=7Ñ Te= |2) _= 
Ầ<524 Mo=956 W=l815 
xa. F= I9. ClI=35 38 Br = 79.75: J= E85 xế& 
Mn=54A Ru = 103.5 €x= l986 
Fe=5S9 Rh = 104.Í [r= [96,7 
Co=Ni=5%6 Pd = I6 3 
Li=70Ï[ Nu=z2299 K=3901 Rh=ä52 Cs= H27 cà 
Cu=633 Ag= I076 Au= l3 
1Be=93 Meẹ=23x9  Cu=399 Sr=870 Ba = l36.8 — 
Zn=619 Cd=llI16 He = !99.8 


Bang phân hạng của Lothar Meyer gản giống bảng Mendeleep sau này. 
Năm 1868, 0dling đẻ xuất ra một bảng sắp xếp mới. 
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Bảng 1.5. Bảng phân hạng của Odling 
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Hg 100 Pb 106,6 





XII | Pd 53,2 | Pt 98,6 - | 441966; = j : 

Cách phân hạng của Lothar Mever và 0ddting cũng như các cách phân hạng trước 
đó đêu thiếu điều cơ bản là chưa phản ảnh được tính quy luột cơ bạn chung trong sự 
biến đổi tính chất các nguyên tố. 


Hệ thống tuân hoàn không chỉ là sự sắp xếp gián đơn các nguyên tỏ theo tính 
chât hoá học (vã một số tính chất vật lí) mà nó phải là sự thể hiện một trong những 
tính quy luật tổng quát của tự nhiên, chi phối tính chất cac nguyên tố. 


1.2. Cách phân hạng của Mendeleep (1834 - 1907) 


Trong quá trình nghiên cứu, sắp xếp các nguyên tố, nhà hoa học Nga D.I.Mendeleep 
đã phàn tích một cách sâu sắc mối liên hệ giữa trọng lượng nguyên tử của các nguyen 
tô với những tính chất tí, hoá học của chúng, đặc biệt là hoä trị. 


Ông nhận thấy có sự biến đổi tuần hoàn những tính chất đó theo chiêu tăng của 
trọng lượng nguyên tử. 


Tuy nhiên, nếu sắp xếp các nguyên tố đã biết năm 1869 (63 nguyên tố, nghĩa la 
mới bằng một nứa số nguyên tố đã biết ngày nay) theo chiêu tăng dản cua trọng 
lượng nguyên tú đà được khoa học xác định lúc bấy giờ thì không thê tìm ra định 
luật tuần hoàn bởi lẽ trọng Lượng nguyên tử của nhiều nguyên tố xác định sai, do 
đó nhiêu nguyên tố có tính chất giống nhau không thê tập hợp vào cùng một nhóm 
và không thế xác định được chu kì. 
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Ơ đây, Mendeteep đã dựa vào những hiểu biết sâu sắc về tính chất hoá học của 
các nguyên tố đã được tích luỹ trong suốt nhiều thế kì, với trực giác khoa học nhạy 


bén và lòng dũng cảm khoa học, ông đã : 


- Hiệu chính lại nguyên tử lượng (khối lượng nguyên tử) của nhiều nguyên tố 
như : Be, In, Ce, Y, Th, U, v.v... 


- Bỏ trống vị trí một số ô mà ông cho rằng đó lã vị trí của những nguyên tố chưa 
được tìm ra (Ông bỏ trống 12 ô sau này là vị trí của Sc, Ga, Ge, Hf...). 


Tháng 12/1869, ông công bỏ “hệ thống các nguyên tố”, trong đó các nguyên 


tố được sắp xếp theo chiêu tăng của trọng lượng nguyên tử (từ trên xuống đưới 


và tử trái sang phải). 
\ 
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Hinh 1.2. Biéu đỏ trình bày sơ lược thứ tự thời gian tìm ra các nguyên tế hoá học 
Trục năm ngang ghi các năm, cách nhau nửa thế kí. 
Chiểu cao các cột ghi các nguyên tổ được tìm ra trong vong hơn mót thập kỉ. 


Bảng 1.6. Hệ thống các nguyên tố của Mendeleep 
(Bảng công bố năm 1869) 


He=9.1 Mu 3+3 
HT T] /\XÌ=2743 
lo — THỊ. S¡i= 38 
àè = lHả P=3I 
(}= léÓ `.= 1 
|“ :s 19 C16 5 
lý=. NT K=39 
Ca = 40 
=1 
1P r2: 
;Y(L=€0 
1)" 7n 


2 - ĐLTYH&HTCNT 


1= 50 
XS | 

vội là T1 Vu 
Miln=5^ 
Fe = Š6 
Ni=Co= ^9 
C€u=63+3 
⁄n =Ó^.2 
})=ÓÑ 

=> 70 
\NS= 7ñ 
Se= 79.4 
lr = ÄÖ 
lib=ñ^41 
Sr=ä/.0 
Có =92 
L.a\ = 0+4 
Ì)„=ÓS 
Th = 1182 


Z4 = 0Q 
Nb = 914 
Mioồo= 96 
lh = 104.4 
Ru = IØO1+1 
Pt= lỦb.Ô 
Au = T08 
(d0 = T112 
(r < f16 
Sú= LI§ 
Sb= 112 
Tceœ1-35' 
mời, 
134 
Bac= 13/7 


3=. LAU) 
Tà = EA3 
W = lào 
Ptrt= 197/1 
[r= 198 
()»;= i99 
He = 300 
Au= 1977 
lìi = 3102 
T1 = 3041 
EbB=207 


17 


Bảng 1.7. Sự sắp xếp các nguyên tô 
theo chu ki (cột dọc) và nhóm (hàng ngang) 
(Theo giáo trình “Những cơ sở hoá học của Mendeleep" tái bản tần thứ 4 năm 1881) 


_RọO | Li=7 | K 39 | Rb8§5 ' C1343 | — - ".. 





[F—~ 


40 | Sr 87 - Bal37 | - 


LWY 89 ; Lal28 _Yb 173 





——}'.—=—ễễễ=› 


Hai năm sau, nàầm 1871, ông quay bảng đâu tiên (bảng năm 1869) một góc 
908 và gọi tên là “Hệ thống tự nhiên các nguyên tố hoá học”. Bảng này có dạng 
như ngày nay. 
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Bảng 1.8. Hệ thống tuân hoàn các nguyên tô hoá học 
của Mendeleep (đề xuất năm 1871) 
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7Ì (Aw=l09) Cd=ll2/ lđẽIIM Sn=ll8L Sb=l22| Te=l25 [=127 

W[C4=l334 7 |Ba: 137 | Di=l3§ Ce=l40 |- _ ` ˆ. 
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| — ti I)Er =7 | ?La - ÌRO [Ta=ls2 .W=INR4 - €>= 105. lr= ]197.„, 


PC = 198. Au =199, | 


T1=203 Pb=207!:  Bi=208 = = 


Th = 23I ị- IC=240 |_ | _ ˆ | 


—: 





Bảng tuần hoàn của Mendeleep ra đời bị đón tiếp lạnh nhạt, thậm chí còn bị một 
số các nhà bác học công kích bởi lẽ ông đã : 


“,.„. Dựa vào một định luật do chính minh 
khám phá ra, chưa được mọi người công nhận mà 
đã dám sửa lại trọng lượng nguyên tử của nhiều 
nguyên tố mà các nhà bác học có uy tín đã từng 
xác đinh.” 


Năm 1871, Mendeteep phát biểu định luật tuần 
hoàn một cách đây đu trên tạp chí của Hội Hoá 
học Nga. 





Ông cho rằng : nếu định luật tuản hoàn là đúng 
thì tính chất của ruột nguyên tế X bất kì trong ¬ | 
N lát hiến bẻ Zễ l2 ".: Hình 1.3. Sự liên quan về tính chất 
bảng tuân hoàn phải liên hệ có quy luật với các giữa!cäerigtief it tơngrie' thong 
nguyên tố lần cận theo hàng ngang, cột dọc và tuần hoàn 
theo hướng chéo. 


Tính chất củz mỏt nguyên tỏ X bất 
kì nào củng liên hệ một cách co 
quy luật theo chiều ngang (D, F), 
chiêu dọc (B, F), theo đường cheo 
(A, H và G, 6). 
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Dựa vào đó ông tiên đoán tính chất của 12 nguyên tõ 
chưa biết (sau này là vị trí của Sc, Ga, 6e...), đặc biệt ông 
mô tá tính chất của 3 nguyên tố (chưa được tìm ra) ti mi 
đến mức nhiêu nhà nghiên cứu khác dù đã có trong tay 
nguyên tố đó cũng khó mà lầm được. 


Mendelteep viết : “Tôi quyết định làm điều đó là để 
sau này khi tìm ra một trong các nguyên tố mà tôi tiên 
đoán sẽ có thê thuyết phục các nhà bác học khác về 
tính đúng đắn của định luật tuần hoàn”. 





- Lúc bây giờ CÓ KINEM bài báo CHỈ diễu, Ta làn những trình „8.185đ: de 
tiên đoán của ông là “viên vông”, “không tương”, “thiêu Boisbaudran (1838-1912) 


khiêm tốn”... 


Nhưng bõn năm sau, năm 1875, nhà bác học Pháp là Lecoq de Boisbaudran tìm ra 
nguyên tố mới và đặt tên là gali (Ga) để tôn vinh tổ quốc mình có tên là Gaule trong 
thời cố. Tính chất của nguyên tố mới này trùng lặp với những điêu mà Mendeleep 
đã tiên đoán và chính Mendeleep đã đê nghị sửa lại tỉ khối của Ga là 5,9 chứ không 
phải là 4,7 như Lecoq de Boisbaudran đã xác định nhằm. 


Bảng 1.9. Tính chất của gali 






Lecoq de Boisbaudran tìm ra 
(năm 1875) 





Do Mendelteep tiên đoán 



















Eka nhôm Ea 
- Khối lượng nguyên tử : ~68. 
- Đơn chất có nhiệt độ nóng chảy thấp. 


Gali 0a 
- Khối lượng nguyên tử : 69,72, 

- Điểm nóng chảy của đơn chất gali 
là 309C. 

- Tỉ khối (rắn) : 5,904. 

- Thế tích nguyên tử : 11,7. 


- Tỉ khối gản 5,9. 
- Thể tích nguyên tử :11,5. 

- Không bị oxi hoá trong không khí. 

- Phân huỷ nước khi đun nóng đỏ. 

- Công thức của hợp chất : Fa(I., Ea,0., 
Fa,(S0,,);- 

- Tạo thành phèn nhưng khó hơn nhỏm: 
Ea.,(S0,);, Ea.S0,.24 H.0. 

- 0xit Ea.0, dê bị khử thành kim loại dê 
bay hơi hơn nhôm và vi vậy có thể hi 
vọng rằng Eka nhôm sẽ được tìm ra bằng 
phương pháp phân tích quang phố. 

- EaCl; dê bay hơi. 





- Chỉ bị oxi hoá nhẹ khi đun nóng đỏ. 

- Phân huỷ nước ơ nhiệt độ cao. 

- Công thức các hợp chất : GaClL., 6a,0., 
Ga„(S0,):. 

- Tạo thành phèn : NH, 6a(S0,)..12H,0. 





- Ga được tạo thành từ việc khử oxit 
nung nỏng đỏ trong luống hiđro. Được 
tìm ra bằng phương pháp phân tích 
quang phố. 

- GaCl, điểm sôi là 215 - 220°C. 
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Bốn năm sau đó, năm 1879, nhà bác học 
Fréderic NÑilson (1840-1899) người Thuy Điển tìm 
ra nguyên tố scanđi. NÑilson viết : “Không nghỉ ngờ 
qì nữa, nguyên tố scanđi chính là nguyên tố ekabo 
mà nhà bác học Nga đã dự đoán”. Ông đặt tên là 
scandi để tỏ lòng biết ơn quê hương ông : bán đảo 
Scanđinave. 





Hinh 1.5, Fréderic Nilson 
(1840 - 1899) 


Bảng 1.10. Tính chất của scanđi 


Theo tiên đoán của Mendeteep (1871) Nilson tìm ra năm 1879 

Ekabo : Eb Scanởi : Šc 

- Trọng lượng nguyên tử : 44 - Trọng lượng nguyên tử : 45,1 
- 0xit ekabo : Eb,0. - Öxit scanđi : Sc.0, 

- T¡ khôi của oxit :3,5 - Tỉ khối của oxit : 3,864 


- Hiđrat Eb(0H); không tan trong kiểm - Hiđrat Sc(0H). không tan trong kiểm. 


~ Muối sunfat Eb,(S0,). ít tan 


- Muối Sc,(S0,);.6H,0 ít tan. 


~ Muối sunfat kép K,[Eb(S0,). | không - Muối sunfat kép 3K,S0,.Sc,(S0,); kết 
đồng hình với phèn bát diện. tỉnh theo khối lăng trụ. 
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Mười bảy năm sau lời tiên đoán của Mendelteep, 
năm 1886, nhà bác học Đức Clémens Winkler (1838 
- 1904) đã tìm ra nguyên tố germani (6e). Nguyên 
tố mới đó được đặt tên theo tên dân tộc của tác 
giả tìm ra nó (Germany). : 


Winkler viết : “...NÑguyên tố mới germani không 
có gì khác mà chính là nguyên tố eka silic do 
Mendeleep đã tiên đoán. 

Không nghi ngờ gì nữa, định luật tuân hoàn 
đã mở ra cho khoa học một chân trời mới, là một 
bước tiến khống lô trên con đường nhận thức”. 





Hình 1.6. Clémens Winkler 
(1838 -1904) 
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Bảng 1.11. Tính chất của germani 








Tiên đoán của Mendeleep (1871) 


¬ 


Winkle tìm ra năm 1886 


—_——_—_. —__————Ễ——\ 








Eka sIllc : Es. 
lo Trọng lượng nguyên tử : 72. 


-— Tỉ khối : 5,5. 
- Thê tích nguyên tử : 13. 


ermanl : 6e. 
~ Trọng lượng nguyên tư : 72,60. 
- T¡ khối : 5,35. 





! - Thể tích nguyên tử : 13,4. 


- Dxit bậc cao : Es0.. _— 0Xit bậc cao : e0.. 
- Tỉ khối : 4,7. | — Tỉ khối : 4,703. 
- Hợp chất với clo : Es0[,, long. - Hợp chất với cÌo : GeÔl,, lòng. 
- Nhiệt đỏ sôi : gản 90°G. - Nhiệt độ sỏi : 86,5°C, 

cả Tỉ khối : 1,9. - T¡ khối : 1,887. 

=rx Hợp chất cơ kim Es(C.,H,),. | - Hợp chât cơ kim Ge(C.H,),. ị 
- Nhiệt độ sôi : 1600. | - Nhiệt độ sòi : 163,5°C. | 
- Tỉ khối : 0,96. _— Tỉ khối : 0,991. | 














Những tiên đoán của Mendeteep đã được xác minh một cách xuất sắc. Định luật 
tuân hoàn đã được mọi người thừa nhận, nhiều nước mạnh dạn dưa định luật tuân 
hoàn và hệ thống tuần hoàn vào sách giáo khoa hoá học. 


1.3. Những thử thách lớn đối với định luật tuần hoàn 
1.3.1. Việc tìm ra các khi trơ 


Ngày 26 tháng 10 năm 1868, trong phiên họp của Viện Hàn lâm khoa học Pans, 
người ta lân lượt đọc hai bức thư : một bức của nhà thiên vàn học ngươi Pháp lã 
Jansen gửi từ Ấn Độ tới, bức kia của nhà thiên văn học người Anh là N.Lokier từ 
Anh sang. Một cách độc lập với nhau, họ thông báo rằng trong phổ các phân lõi của 
Mặt Trời có một vạch vàng không thuộc về bất kì nguyên tổ nào đã biết trên Trái Đất. 
Người ta kết luận rằng vạch mới trong phố thuộc vẻ một nguyên tố đặc biệt trên vũ 
trụ. Người ta gọi nó lã heli, tên cúa Mặt Trời thời Cố đại. 


Một phần tư thế kỉ sau, khi quan sát các chất khoáng chứa urani và thori bị 
nung nóng, nhà địa chất và hoá học V.HiLdebrand nhận thấy có một chất khí không 
cháy thoát ra. 


Nhà hoá học và vật tí học người Anh W.Êrooks, một trong những nhà quang phổ học 
giàu kinh nghiệm đã nghiên cứu quang phố của khí đó và chứng tỏ được rằng nó 
chính là heÌi. 


Vậy là, chát khí trước đãy lần đầu tiên thấy ở Mặt Trời nay cũng phát hiện thầy 
ở Trái Đất. Hel¡ là chất khí nhẹ nhất sau hiổro. 
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Hai mươi lắm năm sau khi phát hiện ra heli trên Mặt Trời, nhà vật lí học người 
Anh là D.Raleigh nhận thấy một hiện tượng kì lạ : tí khối của nitơ tính khiết 
tách từ không khí lớn hom tỉ khối của nitơ điều chế từ các hợp chất nitơ. Sự sai 
khác không đáng kể, vài phản nghìn gam trên một lít, nhưng dù sao vẫn có sự 
sai khác. 


Ông cùng bạn mình là nhà hoá học nổi tiếng người Anh Ramsay quyết định môi 
người sẽ không rời khỏi phòng thí nghiệm của mình chừng nào điều bí án chưa được 
phanh phuI. 


Họ sử dụng những phương pháp khác nhau và cùng tìm thấy rằng trong không 
khí thông thường có chứa một tạp chất nào đó và có không ít : môi tít không khí 
chứa khoảng 10 cmỶ một chất khí không biết, họ đặt tên nó là agơn. 


Chát khí này thật kì lạ. Các nhà hoá học chưa từng thấy một chất nảo tương tự. 
Không có cách nào buộc chât khi đó tham gia phản ứng hoá học. Do vậy, những 
ngươi tìm ra nó đặt tên nó là agon. Agon theo tiếng Hy Lạp là “lười”. 


Năm năm sau khi tìm ra agon, người ta tìm ra một khí mới và đặt tên là neon (tiếng 
Hi Lạp nghĩa là mới). 


Chỉ sau đó một thời gian ngắn, Ramsay và cộng tác viên của ông là Travers phát 
hiện thêm trong khi quyền hai nguyên tố nữa là kripton (cóõ nghĩa là bí ấn) và xenon 
(có nghìa là ấn dấu). 


Năm nguyên tố mới được tìm ra trong một thời gian ngắn. Cá năm nguyên 
tố mới hình như không có tính chất hoá học, cho nên từ hồi ấy các nguyên tố 
đó dược gọi chung là các khí trơt Không có vị trí nào thích hợp dành cho chúng 
trong hệ thống tuần hoàn. 


Như vậy, trên Trái Đất có những nguyên tố khóng có chô trong hệ thống tuản hoàn! 
Nhưng giá trị của sự phàn loại cúa Mendelteep là ở chỗ nào nếu có những 5 nguyên tổ 
năm ngoài phạm vi của hệ thống! 

Vày định luật tuần hoàn không chính xác, không đây đủ, không phai là một định 


luật tông quát của tự nhiên! 


Tháng 2 năm 1900, Mendelteep và Ramsay gặp nhau tại Berlin và đề nghị cách giai 
quyết cực ki đơn giản như ngày nay ta đã biết: nhóm khí trơ là một nhóm độc lập 
năm giữa nhóm halogen và nhóm kim loại kiểm. 

Câu trúc của hệ thống tuân hoàn không những không bị phá vỡ mà còn hoản 
chỉnh hơn, chặt chẽ hơm. 


Định luật tuần hoàn và hệ thống tuàn hoàn đã vượt qua thứ thách đầu tiên một 
cách thăng lợi. 
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Bảng 1.12. Hệ thông tuần hoàn Mendeleep năm 1900 
(Sau khi tìm ra các khi trơ) 


Khi, tiguyên tố 





hu kì 











: 


THỦ) JC lu M MT N VỊ ` VỊ Í vỊ |, | V1H 



































'Hidrol 
J ft: =2 dI | 
I,008 
HelL | Fàm | Ben | Ro [Cacbon Nhơ | Ôi [lo 
3| Hệ l1 | Bế B | C N Ó F 
| 10 7631 9/1 1110 120 41401 | 16/00 ,190 
LÔ j Neon [NuDT NfaeielNhỏm Sihbc |Photphojlưu huỳnh Clo 
3| Ne | Na| Mg [AI | S | P Ó CỊ 
(90/9 ?33/0S5|214.346 371 1382 41.0 343060 3ã35 
— | _ 1 ——— - s 2=... 6 = 
| Agonj Kah CanxilSecandil Finan | Vanadti, Crom Min Iné«#am Sắc Coban Niken 
| +1 Ar K Ca | &c mì V Cr \In [Ec Co Ni(Cu) 
38. 142,Iã[ 40.1 {41.1 | 4A.] \Wle |. 2| SXÔØ |XX9 4U Á0 
| l Động Kem ' Gah |Gemam Asen | Selen ¡ DƯION | 
| Ấn Cu | zn Ga Gc se - Br 
L 64,6 "LÊN d7 70 735 | Jv= Có hp 
npton|Rubidi StronUli[ Ytm /đmcom NIobi 'Molipden “Ruten Rodi Paladi 
5 Kr Rh sSr Y, 7r Nb Vĩo — Ru Rh Pd\Ag) 
NELN | S51 R76 | 89.01 906 | 9410 1 960 101.7 1036 l06,6 


| Bác |Caditmml Tndi | Thiệếc |Ànt moi Telu [oi 
| 








7Ì - ÁP | €Cd In Ằn .Áb 1c ¡ I ; 
| J07.9À 112.3 I1S.0 1190 1202 [| 127 J3; 
“x : — ` —-.'`:==- ==:...—=ễ. 
Xenon, Xesi Hài |Eanun Cvri | 
Xe €s Ra la ¡ Cc > 


| 38 Đh S00) 01 30-0 |‹.J 11.2 





h | Ytevhi | Thun Vonliml €*im.L Endị — Phim 
: = IS Vb = Ta W = Ós  Ir Pt(\An) 
7A |R3 [4+4 I0L_ l9 (914.8 


“Vang | Thuy Tai | Chỉ, Bimut 



















nưàn 1 | | 
-_ | Au Hạ | TỊ , ý sự 
L9. 200.0 304.1 2 
| Ruới Ưng - "¬ - 
sẽ U 
325- 2385 | — 
- tiện Nhn oXit ứne với hoá trị cao nhất. 


li R |RO RO |RJO, RO, 





R.VO, - RO, | RịO; |RO, 
Hợp chất khí với hidro 


jm............... 








1.3.2, Việc khám phá ra các đồng vị 


Tháng 3 năm 1896, nhà bác học Pháp Becquerel khám phá ra hiện tượng 
phóng xa. 


Tháng 6 năm 1898, với công trình tao động có một không hai, ông bà Pierre Curie 
và Marie Curie thöng báo đã tìm ra poloni (gọi theo tên tổ quốc của Balan của bà 
Curie là Polonhơ, <Pologne>) và đến tháng mười tìm được rađi (có nghĩa là tia) là hai 
nguyên tố phóng xạ mói. Một năm sau, cộng tác viên của bà Curie là À.Debern tìm 
thấy actini, thêm rnột nguyên tố phóng xạ mới. 


Chỉ có trực giác thiên tài và năng lực thực nghiệm hiếm có mới cho phép õng bà 
Curie giả thuyết rằng polonï là nguyên tố tương tự telu và rađi tương tự bari. 


Nhưng để chứng minh điều này côn cân phải mất nhiều năm nghiên cứu tỉ 
mỉ và đa dạng. Chẳng hạn, việc xác định chính xác nguyên tứ lượng (khối lượng 
nguyên tử) của raởi cùng đòi hói biết bao công sức. Và ngay cả với hai nguyên tô 
mới này, Mendeleep cũng đã dự kiến vị trí của chúng trong bảng tuần hoàn : raởi 
sẽ ở vào VỊ trí ekabari, còn poloni được tiên đoán với tên gọi là đviteÌu. 


Còn actini thì một thời gian dài không tìm được chốn nương thân trong báng 
tuản hoàn là vi nguyên tố này có vẻ thàm hiểm và khó tính. 


Tuy nhiên, như ta đã biết, Mendeleep để ở cuối chu ki 6 và đâu chu kì 7 cúa hệ 
thống tuân hoàn một số õ trống : 5 ô giữa bitmut và thori, một ô giữa thori và uran, 
có đủ chô cho 3 nguyên tố phóng xạ mới. 


Rôi trong vòng mấy nằm sau đã phát hiện ra hàng mấy chục “nguyên tõ 
phóng xạ.. 


Cac nhà hoá học đã biết nhiêu nguyên tỏ khác nhau rõ rệt về trọng lượng 
nguyên tử nhưng không khác nhau về tính chất hoá học (trừ tính phóng xạ). 
Đó là một “nghịch tí”, còn “nghịch lí thứ hai là có không ít trường hợp các 
nguyên tố phóng xạ có trọng lượng nguyên tứ như nhau nhưng không có tính 
chất hoá học nào chung. 


Hệ thống tuàn hoàn phải đối mặt với hai câu hỏi hóc búa : 

1. Vì sao có hai “nghịch lí” nói trên? 

2. Ñếu nguyên tắc quan trọng nhất để xây dựng hệ thống tuản hoàn là mỗi õ chí 
dành cho một nguyên tổ, vậy khi nhiều nguyên tố có cùng trọng lượng nguyên tử 
“tranh nhau“ một ðõ trong bảng thì sao? 

Trước tình hình đó, nhà bác học Pháp nối tiếng 6. Ủrbain đã nói : “Tất cá 
nhữừng sự kiện này đã làm lung lay nguyên lí mà Mendeteep đà lầm cơ sở cho hệ 
thống của mình“. Nhà bác học Đức V.Tilden nhận xét : “Nếu nói một cách chặt 


chẽ thi hệ thống tuần hoàn của Mendeteep không chứa được tất cả các nguyên 
tố đã biết”, 


áo, 


1.3.3. “Những câu hỏi lớn không lời đáp” 


Ngoài hai thử thách lớn nói trên đối với định luật tuần hoàn, còn có nhiêu cầu hỏi 
lớn đặt ra cho các nhà bác học mà trình độ khoa học đương thời chưa giải đáp được. 


- Hệ thống tuần hoàn phải chứa tất cả bao nhiêu nguyên tổ? 


- Có nguyên tố nào nhẹ hơn hiđro và nặng hơn urani không? (Urani là nguyên 
tố nặng nhất đã biết lúc bấy giờ.) 


- Có nguyên tố nào đứng giữa hiđro và liti không? 


- Số lượng các nguyên tố đất hiếm là bao nhiêu? (Hàng năm, trên các tạp chí hoá 
học đều có công bố về việc tìm ra một vài nguyên tố đất hiếm mới để rỏi sau đó một 
thời gian ngắn mới vỡ lẽ ra rằng các nhà nghiên cứu đã nhằm!) 


Ngay cá chô dựa vững 
chắc của định luật tuân 
hoàn là trọng lượng nguyên 
tử đôi khi cũng bị vi phạm. 
Vì sao trọng lượng nguyên 
tử Te lớn hơn I mà xếp Te 
trước I? Co xếp trước Ni? 

Chưa có giải đáp vì điều 
chủ yếu vần là chưa rõ bản 
chất vật lí sâu xa của sự 
biên thiên tuân hoàn tính 


chất các nguyên tố là ở 


chỗ nào. 

Chi có dưới ánh sáng của 
lí thuyết câu tạo nguyên tử, 
định luật tuân hoàn và hệ 
thống tuần hoàn mới vượt 
qua được những thử thách 
nêu trên. Định luật tuân 
hoàn và hệ thống tuản 
hoàn chăng những không 
bị lung lay mà càng được 
củng cố vững chắc và sâu 
sắc hơn. 
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Hình 1.7. Bà Marie Curie (1867 - 1934) 
và chồng lả Pierre Curie (1859 - 1906) 


Ông bà đã tìm ra nguyên tố phóng xạ poloni (Po) và raäi 
(Ra). Năm 1903, ông bà được giải Nobel\ về vật lí, Năm 1911, 
bà Marie được giải Nobel\ vê hoá học do công lao kiệt xuất của 
bà đóng góp trong lĩnh vực phóng xạ. Bà người đầu tiên, và 
cho tới nay là người duy nhất được hai lân tặng giải Nobel 
vê khoa học. 


Năm 1935, con gái ông bà là Irene Curie và con rẻ là Joliot 
Curie được tậng giải Nobel về hoá học. 


Năm 1869, Mendeleep công bố bảng tuần hoàn các nguyên tố hoá học. Việc tìm ra 
định luật tuần hoàn là một trong những phát kiến xuất sắc nhất trong hoá học. 


Hình 1.8. D. I. Mendeleep 
(1834 - 1907) 


D.1I. Mendeleep được sinh ra ở thảnh 
phố Tobôn thuộc miền Tây Sibêri héo 
lánh của nước Nga. Ông là con út trong 
một gia đinh mười bảy anh chị em. 
Cha là nhà giáo mất năm öng 13 tuổi. 
Mẹ ông- bà Maria là một phụ nữ Nga 
thông minh, nhân hậu, có học thức, 
đã vượt qua mọi trở lực để ông có được 
một nên học văn cao. 





2. ĐỊNH LUẬT TUẦN HOÀN VÀ HỆ THỐNG TUÂN HOÀN MENDELEEP 


Trong phân trên (mục 1) ta đã xét sơ qua quá trình xây dựng định luật tuân hoàn 
và hệ thống tuản hoàn từ đâu thế ki XIX cho đến đầu thế kỉ XX khi lí thuyết cấu tạo 
nguyên tử ra đời. 


Trong phân này, ta nghiên cứu nội dung định luật tuần hoàn, cấu trúc của hệ 
thống tuân hoàn và các quy luật biến đổi tính chất các nguyên tố trong hệ thống 
tuân hoản. 


2.1. Định luật tuân hoàn 
Định luật tuân hoàn được Mendeleep phát biểu như sau : 


“ Tính chất của các nguyên tố cùng như tính chất của các đơn chất và hợp chát 
tạo nên từ các nguyên tố đó, phụ thuộc tuần hoàn vào trọng lượng nguyên tửt? 
của chúng. ” 


(1) Được hiếu là khối lượng nguyên tứ. 
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Thực chất của định luật tuần hoàn là : nếu sắp xếp các nguyên tố theo chiêu 
tăng dẫn của khối lượng nguyên tử thì qua một số nguyên tố nhãt định, có sự lặp 
lại những tính chất hoá học cơ bán (chu kì lặp lại). Như vậy, tính chất hoá học của 
các nguyên tố là hàm tuân hoàn của khối lượng nguyên tứ của chúng. 


Nhưng nếu lấy chiều tăng dản của khối lượng nguyên tứ làm nguyên tắc sắp xếp 
thì trong một số trường hợp, để đảm bảo tính tuàn hoàn phải đảo chỗ một số nguyên 
tố, chẳng hạn Ar và K; Co và Ni; Te và I... và như vậy phải vi phạm nguyên tắc trên. 
Từ đó nảy sinh ra sự cân thiết phải chỉ rõ thứ tự sắp xếp các nguyên tố trong hệ 
thống tuần hoản bằng số thứ tự hay số hiệu nguyên tủ. 


Cách phát biếu định luật tuân hoàn như trên tôn tại cho đến năm 1913 khi 
Moseley (Môdoli) tìm cách xác định được điện tích hạt nhân nguyên tứ và thấy rằng 
điện tích hạt nhân trùng với số thứ tự của nguyên tế trong hệ thống tuần hoàn. 
2.2. Hệ thống tuần hoàn (hay bảng tuần hoàn) 


Ta biết rằng có nhiều cách biêu điển một sự phụ thuộc hàm số : dùng phương 
trinh đại số, phương trình vi phân, đồ thị, bảng v.v... 


Từ cuối thế kỉ XIX, đầu thế kỉ XX, người ta đã có nhiều cố gắng ổi tim các biểu 
thức toán học nhằm thể hiện sự phụ thuộc tuần hoàn giữa tính chất của các nguyên 
tố và khối lượng nguyên tử (hoặc số thứ tự) của chúng nhưng những cố gắng theo 
phương hướng đó đêu không đạt kết quả. 


Cho đến nay, hệ thống tuần hoàn (hoặc bảng tuần hoàn) là cách thế hiện định 
luật tuần hoàn một cách cụ thể, rõ rằng và sâu sắc nhất. 


2.2.1. Cấu trúc của hệ thống tuần hoàn 
2.2.1.1. Hệ thống tuân hoàn dạng ngắn 
Hệ thống tuản hoàn gồm các ô, các chu kì và các nhóm. 


a) Ô : Môi nguyên tố được xếp vào một ô. Trong hệ thống tuần hoàn, số thứ tự cúa 
ò bảng số hiệu nguyên tử của nguyên tế xếp trong ô đó. 
b) Chu kì : Nếu cắt dãy nguyên tố theo thứ tự từ 1 đến 110 (số nguyên tố đã biết 
hiện nay) từ sau nguyên tố số 2 theo chu kì lặp lại các tính chất (8, 8, 18, 18, 32) ta 
sẽ được 7 hàng. Ở mồi hàng như vậy có sự biến đổi liên tục tính chất kim loại, phi 
kim của các nguyên tố. Mendeteep gọi đó là một chu kì. 

Vậy, Chu ki là một dãy nguyên tố xếp theo số thú tự tăng dân, mở đầu là mót kim 
loại điển hình, cuối là một phi kim, kết thúc là một khi hiếm (khi trơ). 

Hệ thống tuần hoàn gồm 7 chu kì : 3 chu kì nhỏ và 4 chu kì 'ớn, trong ởó từng 
đôi chu kì có số nguyên tố bằng nhau được gọi lã cặp chu kì. 


Bảng 1.14 ghi số chu kì, số nguyên tố trong chu ki và các cặp chu kì. 
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Bảng 1.13. Hệ thông tuần hoàn các nguyên tó hoá học (dạng ngắn) 
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Bảng 1.14. Số chu kì, số nguyên tô trong chu kì và các cặp chu kì 


.~.— 


——¬- 







Số nguyên tố 


Số chu kì Số cặp chu kì 
nh hài trong chu ÁI lễ~2 2242200: 
Chu Kì | 2 nguyên tổ Cáp | 
Chu Kì nhỉ Chu kì 2 8 nguyên tố 
Ö 1U ngu§ | l Cặp 2 
Chu kì 3 Š nguyên tô : 
Chu kì 4 I8 nguyên tò 
| N Cặp 3 
Chu kì Š L§ nguyên tỏ 
Chu kì lớn Ộ An 3ê 
Chu kì 6 32 nguyênftö  } 
Chu kì 7 24 nguyên tố Cặp 4 
(còn chưa đủ) 


—————— “t.Ể s.. “ia-naưn=.—=== 





Qua bảng 1.14, ta thấy thể hiện một số quy luật quan trọng trong cấu trúc của 
hệ thống tuần hoàn. 

- Càng xuống dưới chu kì càng dài. 

- Chu kì 2 và 3 đêu có 8 nguyên tố. 

- Chu kì 4 và 5 đều có 18 nguyên tố. 

- Có thể suy ra rằng, số nguyên tố của chu kì 6 và 7 phải bàng nhau và bằng 32, 
tuy rằng tới nay chu kì 7 chưa kết thúc. 

- Số nguyên tố trong các chu kì là 2, 8, 8, 18, 18, 32 tức là băng 2 lân bình 
phương của các số nguyên liên tiếp : 

2=2x1ˆ;8=2x2ˆ;18=2x3ˆ;32=2x 4°, 

Như vậy, số nguyên tố trong mỗi chu kì bằng hai lân bình phương số cặp. 

S = 2N“ (N là số cặp) 
Dựa vào đây cũng có thê suy đoán chu kì 7 sẽ có 2 x 4° = 32 nguyên tố. 


Bây giờ ta xét một số chu kì. 
Lhu kì nhủ 


- Chu kì 1 clủ qỗm 2 tuyên tö là hiẩro và heU. Do tính chất độc đáo của chu ki 1 
nèn ở nguyên tế hiđro bao gồm cả tính chất của nguyên tố mở đâu chu kì là một 
kim loại vả của nguyên tổ cuối chu kì là một phi kim. 


- Chu kì 2 và 3 (mồi chu kỉ gỗm 8 nguyên tố). Tính chất của các nguyên tố trong 
chu kì biến đối đều đặn, liên tục. 


LhUi ki lón 


~ Một số tính chất của các nguyên tố trong chu kì như tính kim loại, phi kim biến 
đối chậm hơn ở các chu kì nhỏ. 
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Một số tính chất lại biến đổi tuần hoàn trong chu kì, chăng hạn hoá trị. 


Ớ chu kì 4, hoá trị của nguyên tế đầu chu kì (K) là 1, rỏi tăng đều đặn đến một 
cực đại ở giữa chu kì (ở Mn có hoá trị 7), sau đó lại tụt dần xuống tới 1 (ở Cu) để rồi 
lại tăng lên đều đặn tới hoá trị 7 (ớ Br). Do đó, mỗi chu kì lớn có thể chia thành hai 
hàng (trong các bảng tuân hoàn dạng chu kì ngắn). 


- Chu ki 4 và 5 (môi chu kì gồm 18 nguyên tố) 

Có cấu tạo giống nhau (trong bảng tuần hoàn dạng ngắn mỗi chu kì lớn được chia 
thành hai hàng : hàng trẻn gồm 10 nguyên tố, hàng dưới gôm 8 nguyên tổ). 

- Chu kì 6 (qỗm 32 nguyên tố), có hai đặc điếm : 

+ Tính kim loại, phi kim biến đối chậm hơn ở hai chu kì trước, nhât là từ Ce 
(số 58) đến Lu (số 71). 


+ Tính chất của 14 nguyên tố trên (từ 58 đến 71) rất giống nhau và giống lantan, 
do đó chủng được xếp chung một ô với lantan và mang tên là họ Eantan. Họ Lantan 
thường được xếp riêng xuống dưới bảng. 

- Chu kì 7 chưa hoàn thành nhưng theo suy đoán ở trên thì cấu tạo phai giỗng 
chu kì 6. Ø đày, sau actini (số 89) có 14 nguyên tố từ Th (số 90) đến Lw (số 103) 
có tính chất rất giống nhau và giống actini nèn được xếp chung một ò với actim và 
mang tên là họ Actimni. 

Họ Actini thường được xếp xuống dưới bảng và song song tửng đỏi một với các - 
nguyên tö họ Lantan. 


INhúũm 

Nếu các chu kì được sắp xếp thành hàng ngang thì các nguyên tổ có tính chất 
qiống nhau rỏ rệt được xếp thành cột dọc, nguyên tố nọ xếp dưới nguyên tố kía theo 
chiêu tăng của khối lượng nguyên tử, 

Môi cột như vậy là một nhóm. 

Hệ thống tuần hoàn (đạng ngắn) gồm 9 nhóm (bao gồm cả nhóm số không). 

Đöi với các chu kì lớn, người ta chia các nguyèn tố thành hai hàng và cũng xếp 
vào 9 nhóm. 

Bắt đầu từ đây trong một nhóm đà bao gòm những nguyên tố khỏng hẳn là giỗng 
nhau về tính chất một cách chặt chẽ. Tuy vậy, ít ra thi chúng cũng có điểm chung : đó 
là hoá trị dương cao nhất đối với oxi bằng nhau. Vì vậy, môi nhóm của hệ thống tuân 
hoàn lại phải cha thành hai phân nhóm : phân nhóm chính và phân nhóm phụ. 

Như vậy, nhóm là tập hợp các nguyên tô có hoá trị dương cao nhất bảng nhau và băng 
Số thứ tự của nhóm. 

Còn phản nhóm là táp họp các nguyên tố trong một nhóm có tính chất hoá học 
giống nhau. 
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Có hai loại phãn nhóm : phân nhóm chính và phân nhóm phụ. 


— Phản nhóm chính : nguyên tổ đầu của phân nhóm chính nằm ở chu kì 2, nhủng 
nguyên tố sau năm ở tất cả các chu kì khác. 

- Phán nhóm phụ : thường chia thành hai loại : phân nhóm phụ loại 1 và phần 
nhóm phụ loại 2. 

+ Phân nhóm phụ loại 1 : nguyên tố đầu năm ở chu kì 4, các nguyên tố sau năm 
ơ tất cả các chu kì khác. 


+ Phân nhóm phụ loại 2 : qôm các nguyên tổ họ Lantan và họ Actini xếp dưới bang. 


Từ nhóm TI đến nhóm VI, mỏi nhóm gồm một phân nhóm chính, một phân nhöm 
phụ (loại 1). 


Ở các nhóm II, II, IV tính chất của các nguyên tố thuộc hai phân nhóm chính 
và phụ không khác nhau nhiều lắm; ở các nhóm khác tính chất của chúng rất 
khác nhau. 


Ở nhóm VI, có điêu đáng lưu ý sau : nếu phân chia mỗi chu kì lớn 18 nguyên tố 
thành hai hàng - hàng đâu 10 nguyên tố - mà hệ thống tuần hoàn chí có 8 nhóm (không 
kể nhóm số khỏng) thì phải xếp 3 nguyên tố vào một nhóm : nhóm VII. Gó ba “bộ ba” 
nguyên tố như vậy : đó là Fe, Co, Ni; Ru, Rh, Pd; Os, Ir, Pt. Thật ra việc sắp xếp như trên 
củng có cơ sở đúng đắn : các “bộ ba” đó có tính chất giống nhau theo hàng ngang còn 
nhiều hơn tà theo cột dọc. Như vậy, ở nhóm VHT có ba phân nhóm phụ loại 1. 


Đúng ra thì các khí hiểm (khí trơ) thuộc phân nhóm chính nhóm VIH. Do từ trước 
người ta chưa tìm được các hợp chăt của khí trơ và vân coi chúng có hoá trị không 
nén thường loại chúng ra khỏi nhóm VIIT và xếp vào nhóm không (tức là nhóm thứ 
9 trong hệ thống tuản hoàn). 


Phân nhóm phụ loại 2 gỗm 14 nguyên tố họ Lantan và 14 nguyên tố họ Actini. 
Chúng tạo thành 14 phân nhóm phụ (toai 2), môi phân nhóm gỗm 2 nguyên tố : một 
nguyên tố thuộc họ Lantan, một nguyên tố họ Actini. Nguyên tố đâu của môi phân 
nhóm năm ở chu ki 6. 


Như vậy, hệ thðng tuản hoàn gôm 8 phân nhóm chính (không kế nhom 
số không), 10 phân nhóm phụ loại 1 và 14 phân nhóm phụ loại 2. 

Ta cũng nhận thấy rằng : khi xuất hiện một chu kì chẵn (2, 4, 6) thi cũng xuất 
hiện một phân nhóm mới (chính, phụ loại 1, phụ loại 2). 
2.2.1.2. Hệ thông tuân hoàn dạng chu kì dài 

Sau khi hệ thống tuản hoàn của Mendeteep được công bỏ năm 1871, nhiều nhả 
khoa học đã đề xuất nhiều kiểu bảng tuân hoàn khác. Trong số các kiếu bảng đo 
thi có uu thế hơn cả và phô biến hơm cả là kiểu bảng tuần hoàn dạng chu ki dài 


(hay gọi tắt là dạng dài) do nhà khoa học Thuy Sĩ là Werner lần đầu tiên đẻ xuất 
Vào năm 1905. 


của 


Á 


tô hoá học (dạng đài) 
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3 - ĐLTYHAHTCNT 


thu kíi 

Trong hệ thống tuần hoàn dạng dài, tất cả các chu kì (nhỏ và lớn) đêu được sắp 
xếp thành một hàng. 
Nhñmmt 

Hệ thống tuân hoàn dạng dài gồm 18 cột chia ra làm 8 nhóm A, đánh số từ IA 
đến VIIHA và 8 nhóm B đánh số từ IB đến VITIB. 

Môi nhóm A hoặc B đều gồm 1 cột, riêng nhóm VIIB göm 3 cột. 

Trong hệ thống tuản hoàn dạng đài, 8 nhóm Ä tương ứng với 8 phân nhóm 
chính trong bảng dạng ngắn và 8 nhóm B tương ứng với 10 phãn nhóm phụ 
trong bảng dạng ngắn. 
2.2.1.3. Nhận xét vê hệ thống tuần hoàn dạng ngăn và dạng đài 

Hệ thống tuân hoàn dạng ngắn có ưu điểm là gọn, thấy được sự liên quan giữa 
các nguyên tố thuộc phân nhóm chính vả phân nhóm phụ, thấy được sự biến đối 
tuân hoàn tính chất các nguyên tố trong cùng một chu kì (chu kì lớn). 

Tuy nhièn, đứng vẻ mặt xây dựng hệ thống tuần hoàn trên cơ sở cấu trúc vỏ 
electron thì đạng dài có nhiều thuận lợi hơn. 


2.3. Quy Luật biển đối tính chất của các nguyên tố trong hệ thống tuần hoàn 
2.3.1. Sự biến đối theo chu ki (hàng ngang) 
Trong tất cả các chu kì đều cùng có một quy luật biến đổi tính chất của các 


nguyên tố : khi số thứ tự của nguyên tố tăng lên thì tính kim loại giảm dân, đöng 
thời tính phi kim tăng dẫn vả kết thúc là một khí hiếm (khí trợ). 


Tuy nhiên, khi số nguyên tổ trong chu kì càng lớn, sự thể hiện quy luật trên cảng 
phức tạp hơn. 


2.3.2. Sự biên đổi theo nhóm 


Trong các nhóm, sự biến đời tính chất của các nguyên tố trong từng phân nhóm 
có khác nhau : 

- Đối với các nguyên tố thuộc phân nhóm chính, theo chiêu từ trên xuông 
dưới, khi sỏ thứ tự tăng thì tính phi kim ngày càng giám, đồng thời tính kim 
loại ngày càng tăng. 

- Đối với các nguyên tố thuộc phân nhóm phụ, theo chiêu từ trên xuống dưới, 
có khi tính kim loại không tăng hoặc giảm đi chút ít. 

2.3.3. Sự biến đối theo hướng chéo 

Môi dày nguyên tố nằm trên đường chéo của hệ thống tuân hoàn gỏm các nguyên 
tố thuộc các nhóm khác nhau : chúng có hoá trị khác nhau, công thức của các hợp 
chất khác nhau .... tuy nhiên, chúng có tính chất hoá học gản nhan. 
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Bảng 1.16. Các dãy nguyên tô năm trên đường chéo 
của hệ thống tuân hoàn 







Chất điện môi tính oxi hoá 





Vĩ dụ 1 : Lì ơ nhóm T nhưng tính chất của nó lại gần gũi với Mq hơm là với các nguyên 
tố khác trong nhóm kim loại kiểm. 


Ví dụ 2 : Tất cả các nguyên tố nằm trên đường chéo : Be, AI, Ge, Sb, Po đêu thể hiện 
tính lưỡng tính. 


Ví dụ 3 : Tất cả các nguyên tố C, P, Se, I trên hướng chéo đêu có oxit là oxit axit, 
mặc dù chúng có công thức và hoá trị khác nhau trong các hợp chất với oxi : ©0,, 
F208; 560sy 10», 

2.3.4. Sự biến đôi tuần hoàn một số tính chất lí học 


Ngoài những tính chất hoá học cơ bản như hoá trị, tính kim loại, phi kim, thành 
phản và tính chất hoá học của các oxit, hiẩroxit, các hiđrua ... người ta còn nhận 
thấy nhiều tính chất vật lí của các đơn chất và hợp chất cũng biết, đối tuần hoàn 
như nhiệt độ nóng chảy, nhiệt độ sòi, từ tính, sinh nhiệt của một số hợp chất... 
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LÂUL! HỦI VÀ BÀI TẬP 


1.1. Các công trình phân hạng các nguyên tố của các nhà bác học trước Mendeteep 
có phải là võ ích không? Có chứa đựng một số chãn lí nào không? Hãy nêu một số 
dẫn chứng. 


1.2. Hãy nêu tên sự liên quan giữa định luật tuần hoàn và hệ thống tuần hoàn. 
1.3. Hãy nêu những nguyên tắc xây dựng hệ thống tuần hoàn 


1.4. Giá sử các nguyên tố 6a, Se, Ge chưa được tìm ra. Anh (chị) dựa vào các quy 
luật biến đối tính chất cúa các nguyên tố trong hệ thống tuần hoàn hãy mô tả (càng 
tỉ mi càng tốt) : 


- Khối lượng nguyên tư. 

= Tỉ khối. 

~ Tính châãt vật lí, 

- Tính chãt hoá học của đơn chất, cũng như hợp chất của chúng. 


- Sau đó, hãy đối chiếu với những dữ kiện thực nghiệm đã biết về các nguyên tố 
đó đế xem lại dự đoán của anh (chị) đúng đến mức nào? 


1.5. Lấy ví dụ minh hoa và giải thích vì sao các nguyên tố năm trên đường chéo cúa 
hệ thống tuần hoàn lại có tính chất hoá học gần nhau. 
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PHẦN HAI 


ĐINH LUẬT TUẦN HOÀN VÀ HỆ THỐNG TUÂN HOÀN 
DUÓI ÁNH SÁNG CỦA LÍ THUYÊT CÂU TẠO NGUYÊN TỦ 


... TÔi không rõ nguyên nhân của sự biến đối tuần hoàn... 


Mendeleep - 1889 


... sự biến đối tuần hoàn cấu hình electron của các nguyên tử chính là nguyên 
nhân của sự biến đổi tuần hoàn tính chất của các nguyên tố. 


Niels Bohr - 1916 


1. BIÊN NIÊN SỬ NGẮN GỌN VỀ NHỮNG SỰ KIỆN QUAN TRỌNG NHẤT 
TRONG QUÁ TRÌNH NHÂN BIẾT CẤU TẠO NGUYÊN TỬ 


1.1. Việc tìm ra electron 


- Năm 1832, Faraday nhận thấy răng khi cho dòng điện đi qua một dung dịch 
chãt điện l¡ thi thầy khối lượng chất được giải phóng ra tỉ lệ với cường độ dòng điện 


và thời gian dòng điện ởđi qua. 


Từ thí nghiệm đó, ông rút ra 
kết luận rằng ion là những chất 
mang điện và điện tích những 
lon đó đêu là bội số của một điện 
tích nhỏ nhất nào đó. 

Nhà khoa học Anh Stoney đẻ 
nghị gọi điện tích nhỏ nhất đó là 
electron. 


- Năm 1897, khi phóng điện 
với thê hiệu cao (=> 15000 Von) 
vào hai đầu một ống thuỷ tinh 
kín, trong đó còn rất ít không khí 
(p = 0,001 rmamHq), nhà bác học 
Anh jJ.Thompson (1856 - 1940) 
tạo ra được tia âm cực. 


Tia âm cực gồm những hạt 
mang điện tích âm, ông đặt tên 
là electron (hay điện tử) theo đê 
nghị trước đó của Stoney. 





Hinh 2.1. 1.3. Thompson (trải) vả Rutherford 


- Thompson (1856 - 1940), nhà vát lí học Anh, là người 
đã phát hiện ra hạt electron (giải Nobel 1906). Con trai 
õng 6.Thompson (1892 - 1975) đã khăm phá ra sự nhiêu 
xạ electron qua tỉnh thể kim loại (giải Nobel 1937). 


- Rutherford (1871 - 1937), nhà vật lí học Anh, là học 
trò của Thompson, đã phát hiện ra hạt nhân nguyên từ 
(giải Nobel 1908). Dưới sự hướng dẫn của ông, sau này 
10 cộng tác viên của ông cũng được nhận giái Nobel, 


Ảnh chụp năm 1920 tại trường Đại học Cambrige, khi 
Rutherford kế tục sự nghiệp của thầy mình, điều khiến 
phòng thi nghiệm Cavendish. 


3/7 


Một trong những kết quả quan trọng nhất trong 
thí nghiệm cúa Thompson là xác định được tỉ số giữa 
điện tích của electron (e) và khối lượng của nó (m). 


= - 1,75881962 x 10 culong/ gam. 


2|mœ 


- Năm 1909, bằng thí nghiệm “giọt dẫu” nổi tiếng, 
nhà bác học Mỹ Millikan đã xác định được điện tích 
cua electron là 

e =- 1,6021773 x 10”! culond. 

Kết hợp với ti số = của Thompson, khối lượng của 

electron được xác định là: 
mm = 9,1093897 x 10-8 qam. 
Như vậy, khối lượng của electron bằng TRro khối 





Hình 2.2. R.A. Millikan 
(1868 - 1953) 


lượng của nguyên tứ hiđro, là nguyên tứ nhẹ nhất. Nhà vật lí Mỹ, đã xác định bảng 
`. ' : - thục nghiệm điện tích của 
1.2. Mô hình nguyên tứ hạt nhân electron. Giải Nobel năm 1923. 


của Rutherford 


- Năm 1911, nhà bác học Anh Rutherford và các học trò là Geiger và Marden đã 
tiến hành một thí nghiệm nổi tiếng: chiếu một chùm hạt œ xuyên qua một lá vàng 
mỏng (x 10Ê® m) và quan sát đường đi của chùm œơ đó. 


Kết quả thí nghiệm chứng tỏ rằng: 
e Nguyên tử có cấu tạo rỗng. 


e Ữ trung tâm nguyên tử, các hạt tích điện dương tập trung trong một thế tích 
rất nhỏ gọi là hạt nhân nguyên tử, còn các electron chuyên động xung quanh hạt 
nhân theo các quỹ đạo tròn (mẫu nguyên tử hạt nhân của Rutherford). 


Từ thực nghiệm, Rutherford tính được đường kính nguyên tử vào khoảng 10? m 
(1Ã) còn đường kính hạt nhãn nguyên tử vào khoảng 10!“ m (10“A), nghĩa là nhỏ 
hơn bán kính nguyên tử gản 10 000 lân. 


Cũng như mọi phát minh khác trong khoa học, mâu nguyên tử của Rutherford 
làm nảy sinh nhiều câu hỏi, chẳng hạn: 


- VI sao các electron không rơi vào hạt nhân do sức hút cúa hạt nhân mang điện 
tích dương với các electron mang điện tích âm? 


- Các electron được sắp xếp như thế nào trong nguyên tử? 
1.3. Mô hình nguyên tử Bohr 


Dựa vào thuyết lượng tử của các nhà bác học Đức Max Planck (1858 - 1947) đề 
xướng năm 1900, nhà vật lí học trẻ tuổi Ñ. Bohr người Đan Mạch, đã xây dựng mâu 
nguyên tử Bohr. 
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Mâu nguyên tử Bohr đã khắc phục được những khó khăn của mâu Rutherford và 
thành công rực rỡ trong việc giải thích các dữ kiện thực nghiệm về quang phố. 


Mặc dù những công trình khoa học xuất sắc của N. Bohr đã dân dắt khoa học đi 
đúng hướng nhưng ông cũng nhanh chóng nhận ra những hạn chế của mình. 


Về sau, ông cùng nhiều nhà khoa học khác đã phát triển một mô hình cấu tạo 
nguyên tử hoàn thiện hơn : đó là mô hình cấu tạo nguyên tử theo cơ học lượng tử. 


Các quỹ dạo electron 


¬ 


Hat nhản 





Hình 2.3. Mó hình nguyên tử của Bohr Hinh 2.4. Từ trái sang phải: 


Niels Bohr (1885 - 1962), nhà vật lí Đan Mạch và 
Max Planck (1858 - 1947), nhà vặt lí Đức. 


Năm 1900, Max Planck khởi xưởng lí thuyết lượng tư. 
và nhận giải Nobel năm 1918. 


Bohr là học trò của học trò của Thompson và sau đó 
là học trỏ của Rutherford. Vận dụng những thành 
tựu vĩ đại của cả ba thảy trò, ông đã đặt nên móng 
cho lí thuyết hiện đại vẻ câu tạo nguyên tử. 


N.Bohr là một trong những khuôn mặt sáng giá nhãt 
trong khoa học thế kí XX. Ông được tặng giải Nobel 
năm 1922 và dưới sự điều khiến của ông, 7 cộng 
tác viên của ông sau này đã được nhận giải Nobel|, 
trong đó có những tên tuổi lẫy lừng như Heisenbera, 
Pauli, Paulinaq... 


1.4. Câu tạo nguyên tử theo cơ học 
tượng tủ 





Hình 2.5. Albert Einstein năm 1920 - Năm 1905, Atbert Einstein, nhà bác học 
(1879 ~1955) người Đức gốc Do Thái dùng hiệu ứng quang 


Albert Einstein (1879 = 1955) là nhà điện đã chứng tỏ được rằng: ánh sáng (vân 
vật li học Đức, tác giả thuyết photon PA —% : nam | ` 
vẻ ánh sáng và đặc biệt tà thuyết được coi là có những đặc tích của sóng) cũng 
tương đối có ánh hưởng sảu sắc đến có thể có những đặc tính của hạt. 

sự phát triển của khoa học hiện đại. l ¬ n “É 

Ông nhận giải Nobel năm 1921. Ông Do công trình này ông được tặng giải Nobel 
được coi là nhà bác học vĩ đại nhất năm 1921. 

của thế kí XX. 
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Sự kiện trên làm cho nhà vật lí học người Pháp là 
Louis de Broglie phải suy nghĩ: Nếu ánh sáng có khi thể 
hiện tính chất sóng, đôi khi lại thế hiện tính chất hạt 
thì tại sao vật chãt lại không có tính chất tương tự? 


- Năm 1925, Louis de Broglie đã phát biểu một tư 
tưởng táo bạo: tất cả các hạt vật chất (trong đó có 
electron) chẳng những có tính chất hạt mà còn có cỏ 
tính chất sóng. 


Chẳng hạn, một electron có khối lượng là m, chuyển 
động với tốc độ v, sẽ có độ dài sóng 2 (lăm đa), theo 
phương trình : ä 


Ai TC 


h là hằng số Planck có giá trị bằng : 
h = 6,6260755 x 103“ Js (một số rất nhỏ) 


Hai năm sau, Davisson và Germer bằng thực nghiệm 
đã chứng tỏ được rằng, electron bị nhiễu xạ qua tỉnh 
thể cũng tương tự sóng ánh sáng. 





Hinh 2.6. Công tước Louis 
de Broglie (1891 - 1987) 
nhà vật lí học Pháp, là một 
trong những nhà bác học 
sáng lập ra Cơ học lương tử. 
Giải Nobel năm 1929. 


Do công trình trên Louis de Broglie được tặng giải Nobel năm 1929, Davisson và 


Germer nhận giải thưởng Nobel năm 1937. 


Hình 2.7. Tính chát khác nhau 
giữa sóng vả hạt 


chiêu đi của 


A. Một sóng ánh sáng tử khõng 
khi vào nước bị khúc xạ (qãy 
thành một göc). 


B. Ngược lại, một hạt (chẳng 
hạn một viên sói) đi qua mặt 
nước tạo thành một đường 
cong do trọng lực và sức cán 
cúa nước làm nó rơi chậm lại. 


không khí 
NƯỚC 


C. Một sóng bị nhiễu xạ qua 
một lỗ nhó làm phát sinh những 
vông sóng ớ phía bên kia. 

(Các đường thắng trong hình C 
biếu thị các ngọn sóng khi nhìn 
tử trên xuống.) 


ngọn 
sóng 


D. Ngược lại, khi một chùm hạt 
tới gản một lỗ nhỏ (chẳng hạn 
khi năm một nắm cát ném vào 
lỗ trong một lä chăn thì một số 
hạt cát đi qua lõ và tiếp tục con 
đường của chúng). 
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sóng ánh sáng + 





quÿ đạo 
của hạt 





Hình 2.8. Sụ nhiêu xạ 
của tia X vả của electron 


A, Anh nhiều xạ của tia X 
qua lá kim loại mỏng. 


B. Ánh nhiễu xạ cúa 
electron qua lá kim loại 
mỏng. 

Electron thê hiện tính 
chất sóng tương tự tia X 
là sóng điện từ. 





Vì electron có tính chất sóng nên có thể mô tả chuyển động của nó trong nguyên 
tử bằng phương trình sóng. 


Năm 1926, nhà vật lí học người Áo E. Schrodinger đã tìm ra phương trình sóng là 


phương trình cơ bản của cơ học lượng tử: 


Ø“w % a“w H Øˆw : 8rm 
ðx 0y 0z h 











2 
(E+ *Ê—y#.~ 0 
T 

Trong đó: 

m là khối lượng electron; 

r là khoảng cách từ electron tới hạt nhân; 

e là điện tích cúa electron; 

E là năng lượng toàn phản của electron, bằng tổng động năng và thế năng. 

Z tà điện tích hạt nhân. 7r là SỐ pÌ. 

h là hằng số Planck. x, y, z là các toạ độ của electron. 

Đại lượng '“ (đọc là pxi) được gọi là hàm sóng, 
đặc trưng cho xác suất. Đó là xác suất để electron có 
thể tồn tại ở một vị trí xác định trong không gian 
quanh hạt nhân. Nếu  = 1, điều đó có nghĩa là 


electron thực tế có thể tôn tại ở chính vị trí đó; còn 
nếu W =0, ở đãy hoàn toàn không có electron. 


E.Schrodinger là nhà vật lí người Áo. Năm 1928, ông kế vị 
Max Planck làm giáo sư vật lí tại Đại học Berlin. 





Ông đã tìm ra phương trình Schrodinger là phương trình cơ 


Hình 2.9. F.Schrodinger 
(1887 - 1961) 


bản của cơ học lượng tử. Ông nhận Giải Nobel năm 1933. 
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- Năm 1927, nhà vật lí học người Đức là Werner Heisenberq phát biểu nguyên 
lí bất định: 


Không thể biết chính xác đồng thời vị trí và tốc đô của một tiểu phân. 


Ì , Ä..SS.% ÓC Lấu %2 xà suX 
AxxAu> ——? Ax: bất định về vị trí; Au: bất định về tốc độ. 
2T 


Chẳng hạn, nếu một electron chuyển động gản hạt nhân nguyên tử với tốc độ 
6x10 m/s (6000 km/$) với độ chính xác là 1% thì sự bất định vẻ vị tri là 10” m, 
khoảng 10 lần lớn hơn bán kính của toàn nguyên tử (là 10-12 m), do đó ta không thể 
có ý niệm chính xác electron khu trú ở chỗ nào trong nguyên tử. 


Như vậy, ta không thể ấn định đường đi cố định 
cho electron như là quỹ đạo tròn trong mô hình của 
Bohr mà chỉ có thế biết xác suất tìm thấy electron 
trong khu vực không gian đã cho. 


Khái niệm vẻ xác suất tìm thấy electron là khái 
niệm trung tầm của cơ học lượng tử. Đại lượng hàm 
W_ (nói chính xác hơn bình phương của đại lượng 
đó 2) trong phương trình Schrodinger nói trên biểu 
diên xác suất tôn tại của electron ở một điểm trong 
không gian. 





„đi 


Hình 2.10. Werner Heisenberq 


1.5. Hạt nhân nguyên tủ (1901 - 1976) 
: : _ Werner Heisenberdq (1901 - 1976) 
~ Năm 1919, Rutherford và Chadwich phát hiện ra tạ nha vạt l¡ l¡ EM? Đức, là 
hạt proton khi bắn phá các nguyên tử bằng hạt ơ. học trỏ của Max Born và sau đó 
là N. Bohr. Ông được tặng giải 
XS + té Nobel năm 1932 do những cóng 

: : trình về cơ học lượng tử. 
Nếu X là H thì H —> H' (proton) + e ý ` 


Proton là một hạt cơ bản có điện tích bằng và trái dấu với điện tích của electron, 
khối lượng của proton bằng 1836 lần khối lượng của electron. 


~ Năm 1932, Chadwich mới tìm ra hạt cơ bản thứ ba là nơtron khi dùng các hạt œ 
có năng lượng cao bắn phá các nguyên tử beri. 

Nơtron là một phần tử không mang điện với khối lượng hơi lớn hơn proton. 

J. Chadwick được tặng Giải Nobel năm 1935 do công lao tìm ra notron. 

Với phát kiến trên, hình ảnh của hạt nhân nguyên tử đã được hoàn tất: Hạt nhân 
của tất cả các nguyên tử đều được tạo nên từ các hạt proton và notron (trừ trường 
hợp hạt nhân nguyên tử hiđro chí gôm có proton). 

Như vậy lâã, trong mấy thập kỉ cuối thế ki XIX, đâu thế kỉ XX đã nở rộ những phảt 
mỉnh lớn trên con đường nhận biết cấu tạo nguyên tử. Nhiều thế hệ các nhà bác học 
nối tiếp nhau, trò kế tục thây, đưa khoa học bước sang một kỉ nguyên mới và đúng 
như lời phát biểu của Rutherford : 
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“Khoa học tiến theo tùng bước và bất cứ nhà khoa học nào cũng thừa hương công 
trình cua những nguời ổi trước... 7 


Trong số các nhà bác học nói trên nổi bật lên hai gương mặt, đó là : 
- Nhà vật lí học Đan Mạch Max Planck, người khai sáng ra thuyết lượng tử. 


- Atbert Einstein, người Đức gốc Do Thái, cha đé của thuyêt tương đõối. 


Về thuyêt lượng tử 


Quan niệm về nguyên tử đà được nêu tên từ thời cô và cuối cùng đã được chúng 
minh trực tiếp băng vạt tí vào cuối thế ki XE. 


Nhưng không có ai đám nghĩ rằng năng lượng có tính chất Lượng tử, tức là cùng 
có thẻ chia thành từng phân nhỏ nhất, không thể chia được nữa. Các thí nghiệm 
vật lí thế kỉ XIX cho thấy năng lượng, chăng hạn bức xạ nhiệt, bức xạ điện tủ 
... đêu mang tính chất sóng giống như những dòng cháy liên tục, không rời rạc, 
không thể “đếm được”. 


Ấy thế mà Max Planck sau rất nhiêu bế tắc khi phải đối mặt với kết quả thí 
nghiệm vật lí về quang phỏ vật thê đen, đã trăn trở, dăn vặt, đắn đo ... mãi rồi mới 
đi đến một quyết đỉnh cách mạng mà chính ông cũng không tưởng tượng nôi! 


Phai coi năng lượng là “đếm được”. Giồng như vật chất - vật thê, năng lượng củng 
được cấu tạo bởi những thành phản nho nhất, không thể phân chia được nữa. 


Và thay vì gọi những thành phân nhỏ nhất đó là “hạt năng Lượng” hay “nguyên 
tử nàng lượng”, Planck đã sáng tạo ra thuật ngữ độc đáo “quantum”, một từ gốc 
La tỉnh tức là “tượng tư” với độ lớn của lương tử năng lượng e = hv. 


Từ một giá thiết của Planck nêu lên năm 1900, Einstein đã phải đấu tranh suốt 
20 năm liên tục, một mình đơn độc, để chứng mình rằng nó không phải chí là môt 
qia thiết tình thế mà là một quy luật phố quát của tự nhiên, và giờ đày đã được các 
tài năng cúa các thế hệ trẻ phát triến lên đính cao. 


Thuyết lượng tử đã mở màn cho những biến đổi mau lẹ chưa từng có trong lịch 
sử khoa học thế kỉ XX, dẫn tới cuộc cách mạng ứng dụng bản chất lượng tử cúa 
vật chất : cấu tao chất, computer, lade, kính hiển vì điện tử, internet, điện thoại 
di động v.v... 


Về thuyết tương đối 


Một trong những công trình thần kì mà Einstein để lại cho hậu thế là thuyết 
tương đối rộng, theo đó những khái niệm rât quen thuộc với lí trí con người như 
không gian, thời gian, vật chất, năng lượng mnà ta tưởng như riêng lẻ, độc lập nhau 
thực ra chí là những khía cạnh của một thực thể duy nhất, bất khả phân ; chúng 
gắn quyện với nhau, không có cái này thì cũng không có cái kia. 
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Giả thứ như mọi vật chất trên đời biến mất thì theo Newton, ta vân còn có cãi 
không gian rỗng tuếch, phẳng lặng, mênh mang mà mũi tên thời gian lặng lẽ trôi ; 
nhưng theo Einstein thì chăng còn chỉ hết, cả không gian, thời gian và vật chất. 

Một công trình vĩ đại khác của Einsteim là thuyết tương đối hẹp với công thức 
E = mcˆ mà đảu đâu cũng thấy, ai ai củng nghe nói đến, nó liên kết năng lượng 
không tô với khối lượng nhỏ xíu với ấn tượng thảm khốc của hai quả bom hạt nhân 
ném xuõng Hiroshima và Nagasaki. 

Ý nghĩa vật lí của công thúc trên \à : Khối lượng m của vật chất chỉ là sự tích tụ 
năng lượng (chia cho c2) của vật chất khi nó không đi động. 

Một công trình vĩ đại khác của Einstein là tính lưỡng tính vừa sóng, vừa hạt của 
ánh sáng và các vật thể vi mô qua hiệu ứng quang điện, mở đâu cho vật lí lượng tử. 

Ki lạ thay! Hai khám phá vi đại nhất của thế kỉ XX là được đặc trưng bằng 2 công 
thức đơn giản nhất : 


¿ = hv cho thuyết lượng tử 

E=mc cho thuyết tương đối 

Với hai hằng số phô quát trong trời đất : hằng số Planck cho thế giới vô củng nhỏ 
và tôc độ cua ánh sáng c cho thê giới vô củng lớn. 


Thế giới chưa bao giờ chứng kiến sự phát triền bùng nõ như thế vào đầu thế kí XX. 


2. SỰ LIÊN QUAN GIỮA ĐIỆN TÍCH HẠT NHÂN NGUYÊN TỬ VÀ 
VỊ TRÍ CỦA CÁC NGUYÊN TỐ TRONG HỆ THỐNG TUẦN HOÀN 


Năm 1913, nhà bác học Hà Lan là Van den Brook nêu lên giả thuyết : Điện tịch 
hạt nhân nguyên tử của bất kì nguyên tỏ não vẽ trí số bằng thứ tự cua nguyên to 
đó trong hệ thống tuân hoàn. 


Giá thuyết của Brook hầu như ngay sau đó đã được khẳng định bằng thực nghiẹm. 
Cũng trong năm 1913, nhà vật tí học người Anh là 3.Moselev dã chúng tó được rằng 
độ dài sóng của bức xạ tia X phụ thuộc vào số thứ tự của nguyên tố trong hê thống 


|| 


tuân hoàn. \> = Ã (7- 5) 
TA 
È : độ dài sóng tia X; Z : điện tích hạt nhân; A,S : là những hăng số. 


Sau khi đo độ dài sóng ^ bằng thực nghiệm, có thể xác định được điện tích hạt 
nhân Z2, số này đúng bằng số thứ tự của nguyên tố trong hệ thống tuản hoàn. 


(1) Ta biết rằng proton mang một điện tích dương e, = +1,602x10”'culong. Nếu hat nhàn co Z proton 


thì điện tích hạt nhân sẽ là : 
q =1,602x10”12 = 7e, 


¿ là một số nên được go: là số điển tích hạt nhán. Như vây, số điện tích hạt nhân chình băng số pro†on. 
Z = số điên tích hat nhân = số proton, 


Trong bài nảy, khi nói điên tích hạt nhân Z được hiều lä số điên tích hạt nhãn, 
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Như vậy, vấn đẻ đã rõ ràng : các nguyên tố trong hệ thống tuần hoàn được sắp 
xếp theo chiều tăng dân của điện tích hạt nhân nguyên tử, đỏng thời là số thứ tự 
trong hệ thống tuản hoàn. Môi nguyên tử ứng với một điện tích hạt nhân nguyên tử 
hoàn toàn xác định : nó quy định số electron trong lớp vỏ nguyên tử trung hoà và 
chính lớp vỏ electron này lại quyết định tính chất hoá học của nguyên tố. 


Ngày nay, người ta đã biết nhiều dạng nguyên tử có điện tích hạt nhân như nhau 
và do đó có tính chất hoá học tương tự nhau, mặc dù chúng có khối lượng nguyên 
tử khác nhau (các đồng vị). Ngược lại, người ta biết nhiều dạng nguyên tử có khối 
lượng nguyên tứ như nhau nhưng do điện tích hạt nhân khác nhau nên tính chất 


hoá học cũng khác nhau. Chăng hạn, ,„Ra?28 và „„Ac”2 v.v... 


Các nguyên tố đó được gọi là đồng lượng. 


Từ đó, ta thấy rằng không có mối liên hệ trực tiếp giữa tính chất hoá học của một 
nguyên tố và khối lượng nguyên tử của nó. Tính chất của các nguyên tố là hàm số 
tuần hoàn của điện tích hạt nhân nguyên tử của chúng. Từ đó, định luật tuân hoản 
được phát biếu như sau : 


Tính chất của các nguyên tố phụ thuộc tuần hoàn vào điện tích hạt nhàn nguyên 
tử (đồng thời là số thứ tự) của nguyên tố đó. 


Tuy nhiên, có điêu đáng chú ý là 
khi điện tích hạt nhân tăng lên (tăng 
số proton) thì số nơtron cũng tăng 
lên do đó khối lượng trung bình của 
các đông vị cũng tăng lên tức là tăng 
khối lượng nguyên tử. Chính vì vậy mà 
Menđeleep đã khám phá ra định luật 
tuân hoàn khi lấy khối lượng nguyên 
tử làm cơ sở. 


Moselev (1887 - 1915) là nhà vật lí người 
Anh, một trong những cộng tác viên xuắt 
sắc của Rutherford. Năm 1913, ông đã xác 
định bằng thực nghiệm điện tich hạt nhân 
nguyên tứ Z cúa một nguyên tõ, vẻ trị số 
băng số thử tự của nguyên tố đó trong hệ 
thõng tuản hoàn. 

Sự nghiệp khoa học của öng rất ngắn ngủi. 
Ông bị động viên vào quân đội Anh trong 
Thế chiến thứ hai và tử trận tại 6allipoli 
(Thổ Nhĩ Kì) năm 1915, lúc ấy ông mới tròn Hình 2.11. Moseley 
28 tuổi! (1887 - 1915) 
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MỸ 


40 


30 


Hinh 2.12. Đỏ thị biếu diễn sự 20 
phụ thuộc tuyến tính của căn 
bâc hai số nghịch đảo của bước 
sóng (2) tia X (trong quang phổ 
ha X) với điện tích hat nhân LÔ 
nguyên tứ của các nguyên tố. 





Vì trong hạt nhân nguyên tử, số proton và số-nơtron không tăng theo tỉ lệ nhất 

định nên trong một số ít trường hợp, sự tầng khối tượng nguyên tử không theo cùng 
trật tự với sự tăng điện tích hạt nhân. 
Trong hệ thống tuân hoàn, có bốn cặp nguyên tố (,„Ar và ,„K; .„ 2?» tE 
szl; o1 và ạ,Pa) bị coi là “ngoại lệ”. Trong mỗi cặp, nguyên tố đứng trước có khối 
Lượng nguyên tử hơi lớn hơn nguyên tố đứng sau, mặc dù điện tích hạt nhàn của 
nguyên tử đứng trước nhỏ hơn một đơn vị. 


Co và ›aNÌ 
và 


Bảng 2.1. Các đồng vị của agon và kali 















Điện tích | Khối lượng nguyên tử TÌĨ lệ % các Khối lượng nguyên tử | 
hạt nhân của các đồng vị đồng vị tự nhiên của nguyên tố 
36 0,337 
Ar 38 _ 0.063 39.948 
40 | 99.60 
39 93.08 
K 40 0.012 39.012 : 
4l 


6,0I 
Qua bảng trên ta thấy, đối với Ar, tỉ lệ đồng vị nặng Ar”“” chiếm tới 99,60%, 
trong khi tỉ lệ đồng vị nhẹ của K32 lại là ưu thế, nó chiếm tới 93,08%. Vì vậy, khối 
lượng nguyên tử trung bình của Ar là 39,948 hơi lớn hơn K (39,012), mặc dò điện 
tích hạt nhân của Ar là 18, của K là 19. 
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Đối với các cáp khác cũng tương tự. 


Nếu xếp các nguyên tố theo chiều tăng của điện tích hạt nhân thi thứ tự trên là 
tự nhiên, “ngoại lệ” trên không còn là ngoại lệ nữa. 


Như vậy, trong hệ thống tuần hoàn, điện tích hạt nhân tăng liên tục từ 1 đến 110 
(đãy chưa phải là giới hạn cuối cùng), đòng thời điện tích hạt nhản cũng xác định 
vị trí của môi nguyên tố trong hệ thống tuân hoàn. 


Dựa vào điện tích hạt nhàn nguyên tử, người ta đà giải quyết được một văn đề hét 
sức quan trọng : xác định số nguyên tố chưa tìm ra. 


Cơ sơ của định luật tuần hoàn không phải là khối lượng nguyên tử (nhìn chung 
giá trị này tăng khi chuyến từ nguyên tố nọ đến nguyên tố kia nhưng khối lượng 
nguyên tử không tăng theo những đại lượng bằng nhau) mà cơ sớ đó chính là giá 
trị của điện tích hạt nhân. Các giá trị này biến đôi đúng ruột đơn vị khi chuyển từ 
nguyên tố nọ đến nguyên tố kia. 


Gi_ia h1đ7ro0 Vä tiran 


Bay giờ có thể khẳng định rằng từ nguyên tố hiđro (2 = 1) đến nguyên tố uranÙ) 
(7Z = 92) phải chứa 92 nguyên tố. Như vậy, các nhà bác học thời ấy đã có thế khẳng 
đính những nguyên tố nào còn chưa tìm thấy. Đó là các nguyên tố 43, 61, 72, 75, 
$5, 8/7, 91. 


Dĩ nhiên là sau nguyên tố uran còn có các nguyên tố khác rnä sau này mới tống - 
hợp được bảng con đường nhàn tạo. 


Giữa hidro và heli 


Trước đây, dựa vào hình thức của hệ thống tuần hoàn, người ta đã giả thiết sai 
lâm rằng giữa hiđro và heli phải có nguyên tố “halogen nhẹ” có khối lượng nguyên 
tử là 3 để chu kì 1 vừa có kim loại (hiẩro) vừa có phi kim (“halogen nhẹ“) rồi mới 
kết thúc băng khí trơ heli (tương tự như các chu kì khác). 


Giữa bari và tantan 


Trước đây, số lượng và vị trí các nguyên tố trong khoảng giữa bari và tantan còn 
rât lộn xôn, Khi đã xác định được bari có Z = 56 và tantan có Z = 73 thì có thế khẳng 
định được rằng giửa hai nguyên tố đó có 16 nguyên tố khác và trật tự sắp xếp chúng 
là hoản toản xác định. 


Khi xác định rằng tính chất của các nguyên tố biến đõi tuần hoàn theo chiêu 
tăng của điện tích hạt nhàn cũng chưa phải là đã khám phá ra cần nguyên cúa hiện 
tượng tuần hoàn. Vì điện tích hạt nhân cũng như số thứ tự của nguyên tố và khối 
lượng nguyên tứ đêu biến đối theo đường thắng từ nguyên tố đảu đến nguyên tố 
cuối trong hệ thống tuân hoàn. 


(1) Các nguyên tố đứng sau uran (gọi là cac nguyên tố siêu uran) không tồn tai trong tự nhiên và sau 
nay mơi điều chế nhân tạo được. 
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Biết được tổng số electron trong một nguyên tử là rất quan trọng nhưng chưa đủ. 
Tính chãt hoá học và một số lớn tính chất vật lí của nguyên tố chú yếu phụ thuộc 
vảo câu tạo lớp vỏ electron của nguyên tử. 


Cho nên, chỉ có thê giải thích được sự biến đổi tính chất của các nguyên tố khi 
biết cấu trúc lớp vỏ electron trong nguyên tử các nguyên tố. 


3. CẤU TRÚC LỨP VỎ ELECTRON CỦA NGUYÊN TỬ 


Ngày nay, toàn bộ lí thuyết cấu tạo nguyên tử, cấu tạo phãn tử đêu dựa vào cơ học 
lượng tư. 


Cơ học lượng tử là dạng hiện đại của vật lí lí thuyết nghiên cứu những hệ tiểu 
phàn có kích thước cỡ electron, nguyên tử, phân tử. Nói khác đi, đó tà vật tí học của 
những vật thể vi mô, còn vật lí học cố điển tà vật lí học của những vật thế vĩ mô ta 
qáp háng ngày. 


Cơ sở của cơ học lượng tử là phương trình Schrodinger (Srôđingơ) (đã nêu trong 
mục 1.4). 


Việc giải phương trình Schrodinger cực kì khó khăn và phức tạp, ta chỉ cản 
biết rằng : 


Việc giải phương trình Schrodinger đối với một nguyên tử cho phép xác định 
được hàm sóng v/. Binh phương của các hàm sóng w (2) cho biết xác suất có mặt 
của electron tại một vị trí trong nguyên tử. 


Môi nghiệm của phương trình (tức là mỗi trạng thái của electron trong nguyên 
tứ) đều ứng với một hàm sóng vw/ xác định gọi là obïtan nguyên tứ (thường gọi tắt 
là obitan). 


Đề dễ hình dung, người ta thường định nghĩa một cách gản đúng : obitan là một 
khu vực không gian quanh hạt nhân, trong đó xác suất tìm thấy electron (hay còn 
gọi là mật độ đám mày electron) là lớn nhất (~ 90%). Những trạng thái khác nhau 
của electron ứng với những obitan khác nhau. 


3.1. Các số lượng tử và obitan nguyên tử 

Một obitan nguyên tử được đặc trưng bằng 3 số lượng tử n, m, ¡ [In ¡ mÌ. Ba số 
tượng tử này xuất hiện một cách tự nhiên khi giải phương trình Schrodinger. Sò 
tượng tử thứ nhất n có liên quan tới kích thước và năng lượng của obitan, số lượng 
tử thứ hai ¿ có tiên quan tới hình dạng obitan và số lượng tử thứ ba m liên quan tới 
sự định hướng của obitan trong không gian quanh hạt nhàn. 

Đó là những số nguyên thê hiện tính biến đối không liên tục, từng lượng nhất 
định (mà nhỏ nhất là lượng tử) của các thuộc tính của thế giới vi mõ. 
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3.1.1. Các số lượng tứ 
a) Sö lượng tử chính n có vai trò quan trọng nhất. 
e« Nó có thể nhận những giá trị nguyên dương bất kì từ 1 trớ ởi (n =1, 2, 3, 4,...). 
e Nó cho biết electron thuộc lớp nào trong nguyên tứ và được kí hiệu như sau : 
n= 1 2 3 4 5 
lớp: K_ L  M N0 


Số lượng tư chính xác định năng lượng trung bình của electron trên lớp thứ n 
72 
Em =— nỗ R 
Trong đó 7 là điện tích hạt nhân, R là một hằng số gọi là hằng số Rvdberg (Ritbe). 
R= 1,097x10/ m1, 

e Nó cùng cho biết kích thước obitan (khoảng cách trung bình giữa electron và hạt 
nhân nguyên tủ). Khi n tăng, khoảng cách đó cũng tăng. 

Trong phương trình trên (phương trình xác định E_), dấu (-) bèn vẽ phải có ý 
nghĩa như sau: khi hạt nhân nguyên tử và electron ở cách xa nhau một khoảng vô 
cùng lön (n = +) thì năng lượng tương tác E = 0; khi electron bị hạt nhàn hút lại 
gản thi năng lượng cúa hệ giảm từ 0 đến giá trị E < 0. Vậy dẫu (-) thể hiện tương 
tác hút giữa hạt nhân nguyên tử và electron. 

Giá trị của n càng nhỏ (electron càng gân hạt nhàn) thì electron tiên kết với hạt 
nhân cảng chặt chẽ: ta nöi rằng electron ở mức năng lượng thấp. Càng xa hạt nhân 
(giá trị của n cảng lớn), electron liên kết với hạt nhân càng kém chặt chẽ: ta nói rằng 
electron ở mức năng lượng cao hơn. Hệ bên nhất khi nãng lượng E_ thấp nhất. 

b) Số lượng tử phụ ï (còn gọi là số lượng tử obitan) 

Cùng với số lương tư chính n, số Lượng tử phụ Ï xác định năng lượng của electron. 

Đối với rỗi giá trị của n, số lượng tử phụ ! có thể nhận những giả trị nguyên 
dương bất kì trong giới hạn từ 0 đến (n - 1). 

Như vậy, nếu n=1 thì !I=0. 

nếu n=2 thì ¡=0 hoặc băng 1... 

Chú ý rằng số giá trị có thể có của ! bằng giá trị của n. Chẳng hạn, nếu n = 2 thì 
¡ chỉ có thể có 2 giá trị (băng 0 và bằng 1)... 

Các trị số cua được kí hiệu như sau: 

L= 0 1 2 3 2 

Kíihiệut:  s pdf q., 

(1) Những ki hiệu s, p, ở, f.,. xuất hiện trong lịch sử nghiên cứu quang phố nguyên tứ và là chữ đâu cúa 


các từ “sharp“ (vach sắc); “principal” (vạch chính); “diffuse” (vạch nhoè); “fundamental” (vach cơ bán). 
Thát ra viếc lưa chọn từ ơ đây không có ý nghìa vât lí. 
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Các electron có cùng trị số n và | hợp thành một phản lớp (phân múc) ứng với : 


" = 1 và i=0 — phân lớp 1s ; n = 2 và Ì= 0 — phân lớp 2s; n = 3và ¡=0 > 
phân lớp 3s. 


Số lượng tử phụ Ì xác định hình dạng của obitan và mỗi giá trị của Ì ứng với một 
dạng obitan khúc nhau. 


Ì=0 — ưng với obitan s, có dạng hình câu. 

l= 1 — ứng với obitan p, có dạng số 8 nổi v.v... 

(sẽ nói kĩ hơn ở phản dưới) 

c) Số lượng tử từ m, (dôi khi còn gọi là số lượng tử định hướng obitan) 

Sö lượng tử từ m, quy định sự định hướng của obitan trong không gian quanh 
hạt nhân, 

Đối với mỗi giá trị của ï, số lượng tử từ m, có thể nhận (2Ÿ + 1) giá trí, kế cả giá 
trị 0. Chẳng hạn: 


=0 m có 1 giá trị bằng 0. 
l=1 m có thể nhận 3 giá trị là -1, 0, +1. 
l=2 m có thể nhận 5 giá trị lä -2, -1, 0, +1, +2. 


Mỗi giả trị của m ứng với một obitan. 


Bảng dưới đầy khái quát môi quan hệ giữa ba số lượng tử n, ¡, m, 


Bảng 2.2. Quan hệ giữa các số lượng tử 
đối với các obitan nguyên tử 


Tên, &t hiệu. Các oid trị . 
AT SỐ lHưƠng fW 
(Có Hén hộ với) được phép 
chính n Số npuyên đương 
(năng lượng (222012) 
kích thước) LA MÀ 
hụ, / | 
lạ "— Ø đến n-] 2 


(hình đan) 


từ, m, sai Ậ Â 


(định hướn0) Ủ': Ð =l0 £Il 0Ö sIf#[ <7-l 041 # 


d) Sö lượng tử từ spin (m_) 


Ba số lượng tử vừa nêu trên đặc trưng cho sự chuyển động của electron xung 
quanh hạt nhần nguyên tử; chúng cho phép ta xác định obitan của một electron. 
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Tuy nhiên, electron còn có chuyển động riêng, nó có momen động lượng riêng 
do sự “tự quay“ quanh một trục tưởng tượng của nó gây ra. Véc tơ mô tá sự quay đó 
chỉ có thể định hướng theo hai chiều và mỗi chiều đó ứng với số lượng tử từ spin 


1 1 
m, =+ — hoặc m=- —. 
2 2 
Spin không phải là một tính chất của obitan. 


Tóm lại, trạng thái đảy đủ của electron trong nguyên tử được đặc trưng bằng bốn 
số lượng tử: n, ỉ, m, và m.. 


3.1.2. Cách biểu diễn obitan nguyên tử 


Hoá học của các nguyên tố và các hợp chất của chúng chẳng những được xác 
định bởi các electron trong nguyên tử của nguyên tố đó mà còn liên quan đến hình 
dạng của các obitan mà các electron “chiếm cứ”. Vì vậy, ta cần xem xét cách biểu 
diên hình dạng các obitan nguyên tứ. 

a) Obitan s 

Một obitan với ỉ = 0 có dạng hình câu mà hạt nhân ở tâm gọi là obitan s. 

Chảng hạn, nguyên tử hiđro, ở trạng thái cơ bản có electron trong obitan 1s. 


Việc nghiên cứu lí thuyết và thực nghiệm cho biết: tất cả các obitan s đêu cỏ 
dạng hình cầu. Điều khác nhau là ở chỗ khi giá trị n tăng lên thì kích thước obitan 
cũng tăng. 


Như vậy, mật độ electron trong obitan 1s dày đặc hơn obitan 2s, và 2s dày đặc 
hơn 3s v.v... 





Hình 2.13. Obitan s — Hình 2.14. Obitan 1s và 2s. 
r là bán kính khối cảu, trong đó xác suất tìm thấy electron là 90%, 


b) 0O0bitan p 


Một obitan với ỉ = 1 có dạng số 8 nối, với hai miễn có xác suất lớn ở hai bên hạt 
nhân gọi là obitan p. 


Vì giá trị lớn nhất của Ï = n -1 cho nên chỉ có mức năng lượng với n = 2 hoặc lớn 
hơn mới có obitan p. 
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Như vậy, năng lượng thấp nhất của obitan p là 2p. 

Cũng như đối với obitan s, obitan 3p lớn hơn obitan 2p, áp lớn hơn 3p,... 

Với giá trị Ï = 1, có thế có ba giá trị của m, là -1, 0, +1 tương ứng với 3 obitan p 
thẳng góc với nhau. Chúng có kích thước, hình đạng năng lượng như nhau, chỉ khác 


ở sự định hướng. Để thuận tiện, ta gán cho các obitan p các trục x, y, z; obitan p, 
nằm dọc trục x; py dọc trục y; p„ đọc theo trục z. 


Hình 2.15. 
0bitan p.„, Đự; Ð, 





c) 0b¡tan d 
Một obitan với Ì = 2 qọi là obitan d. 


Với Ï = 2, m, có thể có năm giá trị là -2, -1, 0, +1, +2. Như vậy, obitan d có thể 
có một trong 5 định hướng khác nhau. 

Cân chú ý rằng, obitan d ( = 2) phải có số lượng tử n = 3 hoặc lớn hơn. 

Các obitan 4d mở 
rộng ra xa hạt nhân 
hơn là các obitan 3d 


và các obitan 5d còn 
xa hơn. 


5 obitan d được 
biểu diễn theo 
hình vẽ dưới đây. 








Hinh 2.16. 5 obitan d 3đ, v 


d) Các obitan với giá trị Ì cao hon 


- Các obitan với Ì = 3 là các obitan fvà phải có sõ lượng tử chính n thấp nhất là 
n = 4. Có 7 obitan f (2Ì + 1 = 7), môi obitan f có hình dạng rất phức tạp. 


Hình dưới đây biểu diễn một trong số 7 obitan 4f có thể có. 
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- Các obitan với /= 4 là các obitan g, ta không 
đê cập ớ đây vì ta chưa biết chúng có vai trò qì 
đối với liên kết hoá học. 


3.2. Sự sắp xếp các electron trong 
nguyên tủ 


Dựa vào những dữ liệu quang phổ và dựa vào 
tổ hợp 4 số lượng tử đặc trưng cho trạng thái của 
mỗi electron, người ta đã thiết lập được sự phân bố — Hình 2.17. Một trong 7 obitan í 
electron trong nguyên tử thành lớp và phân lớp. 





Nhưng ta chưa xác định được số electron có thể có ở mỗi lớp, mỗi phân lớp, mỗi 
obitan là bao nhiêu và cách sắp xếp chúng trong nguyên tử như thế nào? 


Nhờ áp dụng nguyên lí Pauli, nguyên lí vững bên và quy tắc Hund, ta có thể giải 
quyết được những vấn đê trên. 


Sau đây ta lân lượt xét các nguyên lí và quy tắc đó. 
3.2.1. Nguyên lí Pauli 
Theo nguyên lí Pauli thì: 


Trong một nguyên tử, không thể có hai electron đặc trưng bằng 4 số lượng tử hoàn 
toàn giống nhau(t1). 


Từ nguyên lí trên, có thể rút ra các kết quả sau: 
a) Số electron tối đa trong một obitan (còn gọi là ô lượng tử) 


Ớ mỗi obitan, các electron đã được đặc trưng bằng ba số lượng tử n, ỉ m, giống 
nhau thì số lượng tử thứ tư là m. phải khác nhau. 


Như vậy, môi obitan chỉ có thể chúa tối đa là hai electron có spin ngược dấu. 


Giả sứ, mỗi obitan có 3 electron thì ít ra cũng có 2 electron có spin trùng nhau. 
Như vậy, sẽ có hai electron có bốn số lượng tử giống nhau, điều đó trái với nguyên 
tí Pauli. 

Chẳng hạn, ta xét obitan 1s của nguyên tử hiđro. 

0bitan này được quy định bởi 3 số lượng tử tương ứng với các giá trị n = 1, =0, 
m,= 0. Môi obitan được tượng trưng bằng một ôö vuông (gọi là ô lượng tử) và môi 
electron trong obitan được tượng trưng bằng một mũi tên hướng lên trên hay xuống 


dưới ứng với m, = ti Hay m = K¬ 


(1) Một cách phát biếu khác của nguyên tí Pauli: Trong nguyên tử không có và không thế có hai electron 
qiống hệt nhau. 
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Như vậy, electron trong obitan 1s của nguyên tử hiđro được đặc trưng bằng 4 số 
tượng tử n=1,!=0, m,= 0, m= +— hoặc n = 1,/= 0, m,= 0, m= “ở và được kí hiệu 
là| † | hoặc | ‡ |. 

Nguyên tử heÌi có 2 electron. Cả hai electron đêu chiếm obitan 1s. Theo nguyên lí 
Pauli, hai electron này phải có spin ngược dấu và được kí hiệu như sau: Em 

b) Số alectron tối đa trong một phân lớp 


Mỗi phân lớp (với các giá trị n, ! giống nhau) có tối đa (2Ì + 1) obitan ứng với 
(2+ 1) trị số của m. 


Vì môi obitan chứa tôi đa 2 electron nên mỗi phân lớp chưa tôi đa (2Ì + 1) 
electron. Cụ thể là: 


- Phân lốp s (Ù= 0) chỉ có 1obitan, vậy phân lớp s chứa tối đa 2 electron. 

- Phân lớp p (Ì= 1) có 3 obitan, vậy phân lớp p chứa tôi đa 6 electron. 

- Phân lớp d (= 2) có 5 obitan, vậy phân lớp d chứa tối đa 10 electron. 

- Phân lớp f (= 3) có 7 obitan, vậy phân lớp f chúa tối đa 14 electron. 

c) Số electron tối đa trong một lớp 

Mỗi electron có n phân lớp ứng với các giá trị của † từ 0 đến (n -1); môi phân lớp 
chứa tối đa là 2(2†! + 1) electron. Vậy, số electron tõi đa trong một lớp là: 


l= (n-1) 
S= 2. 2(2Ì+ 1) = 2[1+3+5+7+...+(2n -1)] = 2nŸ 


MT. 
S„= 2n. 
Như vậy là: lớp thứ n chúa tối đa 2n? electron. Cụ thể là: 
Lớp K (n = 1) chứa tối đa 2 x 1? = 2 electron. 
Lớp L (n = 2) chứa tối đa 2 x 2“ = 8 electron. 
Lớp M (n = 3) chứa tối đa 2 x 3“ = 18 electron. 
Lớp N (n = 4) chứa tối ổa 2 x 4° = 32 eletron. 
Lớp O (n = 5) chứa tối đa 2 x 5ˆ = 50 electron. 
Cần chú ý: Có thể xét số electron tối đa trong một lớp như sau: 
- Lớp thứ nhất (lớp K) chỉ có phân lớp s: chứa tối đa 2 electron. 


- Lớp thứ hai (lớp L) có hai phân lớp: phân lớp s (chứa tối đa 2 electron), phân 
lớp p (tối đa 6 electron), tổng cộng chứa tối đa 8 electron. 


- Lớp thứ ba (lớp M) có 3 phần lớp: s, p, d nên chứa tối đa 18 electron. 
- Lớp thứ tư (lớp N) có 4 phân lớp: s, p, d, f nên chứa tối đa 32 electron. 
Tông quát lại thì lớp thứ n chứa tối đa 2n electron. 
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Như vậy, nguyên lí Pauli giới hạn số electron tối đa chứa trong một obitan, một 
phân lớp, một lóp. 


Nếu một lớp hoặc một phân lớp có số electron tối đa, người ta nói phân lớp hay 
lớp đó đã bão hoà. 
Bảng sau đây ghi tóm tắt số electron tối đa có thể có ở môi phân lớp và mỗi lớp. 
Bảng 2.3. Số electron tối đa trong các phân lớp và các lớp 


Số electron tối đa Số electron tối đa 
trong môi phân lớp trong mỗi lớp 


Tên lớp | Phân lớp | Số obitan 





3.2.2. Nguyên lí vững bên 


Theo nguyên lí vừng bền thì trong nguyên tử các electron 
sẽ lần lượt chiếm các obitan có năng lượng từ thấp đến cao. 


Những mức năng lượng thấp nhất cũng là những mức 
năng lượng bên nhất; năng lượng của obitan càng nhỏ, sự 
bẻn vững càng lớn và electron sẽ chiếm các obitan này trước 
rồi lần lượt mới chiếm những obitan kém bên vững hơn. 


Thư tự năng lượng của obitan 


Trong nguyên tử ở trạng thái cơ bản (không bị kích 
thích) nếu xếp các mức năng lượng theo thứ tự tăng dân (1900 - 1958) 
thì thấy: nói chung năng lượng của các obitan thuộc lÓP W.Paui là nhà vật li 
bên ngoài cao hơn năng lượng của obitan thuộc lớp bên Thuy5ïgóc Áo. Ông có nhiều 
trong, nhưng không hoàn toàn theo thứ tự lân lượt từlớp ông trình Ú thuyết trong 

__a l ỉ lĩnh vực cầu tạo nguyên tử, 
K đến lớp L, M,N, v.v... nghĩa là không hoàn toàn the0 trong đó nguyên lí Pauli 
trình tự hết các obitan lớp này rồi mới tiếp sang obitan được ông phát biếu năm 


b3 1925. Ông được tặng giải 
của lớp khác. Nobel năm 1945. 
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Lí thuyết và thực nghiệm cho biết thứ tự tăng dân năng lượng của các obitan 
như sau: 


1s < 2S < 2p < 3s < 3p < 4s < 3d < 4p < 5s < 4d... 


Như vậy, electron sẽ lần lượt chiếm các obitan theo thứ tự đó. Sơ đỏ sau biếu diễn 
thứ tự mức năng lượng của các obitan trong nguyên tử. 


Ó 
Nó 5d 


%$ 9 COOOO ooođooo 
4d 


5p 
5 ©C© coooo 


SÓO ssẻ 
cí) 
=| 
=y 3 
ïÌ. @e&® 
j@ | 3s 
=|¡ 9 
2p 
›„ CC) 
C 
Hình 2,19, Thư tự mức 
năng lượng của các ls 
obitan trong nguyên tứ C 


Hình dưới đây trình bày một cách 
đơn giản để nhớ thứ tự điển electron 
vảo các obitan trong nguyên tử. 





_ n"n=Í =4 
Hình 2.20. Möt cách đơn gián đề nhớ thứ tự =-ẰN à : n+=? 
điển electron vào các obitan trong nguyên tứ - ' 

- Các obitan có cùng giã trị n được viết trên t2 SN ) | n+=6 


cùng möt hàng ngang. 


- Các obitan có cùng dgìá trí ( được viết theo lai TIỀN | ' ` hà ba 


cùng một cột dọc. 


: ng ` - š /=0 | - \ n+/— 4 
- Thứ tự điền electron vào các obitan bãt đảu 
từ đáy tới đỉnh theo chiêu mũi tên với giá trị _- 
(n+/) tăng dân, ÔN 
(Như vậy, thứ tự điện e sẽ là : ¬—.. 
1S > 2s —> 2p —> 3s >3p —> 4s »3d...) 
n+= Í 


—————-——— 
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Qua giản đỏ năng lượng trên ta thấy, kể từ số lượng tử chính n > 3, các mức ns, 
(n-1)d, (n-2)f rất gản nhau và bao giờ cùng có năng lượng thấp hơn mức np 


3.2.3. Quy tắc Cletcopski về trình tự phân bố các mức năng lượng trong 
nguyên tử 


a) Khi điện tích hạt nhân tăng, các electron chiếm các rnức năng lượng có tổng 
số (n + j) nhỏ, rồi đến các mức năng lượng có tổng số (n + ?) lớn dàn. 


b) Đối với các phân lớp có tổng số (n + j bằng nhau thì electron được xếp vào 
phân lớp có trị số n nhó trước rồi mới tới phân lớp có n lớn sau. Chẳng hạn: 


Phân lớp 4S 3d 4D 
(n+j) (4+0)=4 (3+2)=5 (4+1)=5 


Theo (a) thì electron chiếm mức 4s trước, chiếm mức 3d sau. Theo (b) thì electron 
chiềm mức 3d trước, chiếm mức 4p sau. 


Trình tự điển các phãn lớp electron trong nguyên tử được trinh bày trong 
hình 2.20. 


3.2.4. Sự sắp xếp electron trong nguyên tử 

a) Câu hinh electron 

Cấu hình electron là cách biểu diễn sự phân bố electron theo các phân lớp và 
các lớp. 

Người ta quy ước chỉ phân lớp electron băng những chữ s, p, d, f của obitan và 
bảng những con số đặt trước những chữ này đề chỉ số thứ tự của lớp electron. Số 


electron của obitan được viết cao bên phải kí hiệu của obitan (không có tính chất 
của số mù). 


Ví dụ, cấu hình electron của nguyên tử hiđro, của hell, của li: 


H: 1s°, trong đó 1 là số thứ tự của lớp (1); s là kí hiệu obitan (s); s” số electron 
trong obitan s (1). 
He: 1s° 


LÌ: 1s“2s1, 


Để diễn tá một cách đảy đủ hơn, người ta dùng những ô lượng tử. Cách này 
cho biết trạng thái những electron độc thân và những electron đã qhép đôi trong 
nguyên tử. 


b) Sự sắp xếp electron trong nguyên tử. Quy tắc Hund 


Cấu hình electron 
Z=1 Nguyên tử hiẩro : H 1s! hay 


¿=2 Nguyên tử hel: He 1s“ hay lử+ˆ 


Z=3 Nguyên tư H1: Li 1s22s! hay 4| Ị 

Z =4 Nguyên tử beri : Be 1s?2s” hay HH H 

¿=5 Nguyên từ bo : B 15225°2p! hay KHMI SINH 
2S p 


ls 


Z=6 Nguyên tử cacbon : € 1s?2sẺ2p“. 


Nguyên tử cacbon có 6 electron. Sự sắp xếp 5 electron đầu điễn ra như trên, đến 
electron thứ 6 sẽ được phân bố vào obitan 2p đã chứa 1 electron hay phân bố vào 
obitan 2p khác còn trống? (ta nhớ răng 3 obitan p có cùng mức năng tượng, chỉ khác 
nhau về sự định hướng trong không gian). 


@60Ầ1 MA, LÍ @ LH MHÍ.H+E | 
cấp SẸ S ` D 


Quy tắc Hund sẽ cho biết điều đó. 


Quy tấc Hund 


Trong cùng một phản lớp, các electron sẽ được phản bố vào các obitan như thế nào 
để tổng số spin của chúng là cục đại. 


Đối với nguyên tử cacbon, nếu xếp theo cách (1), tổng số spín của electron 2p sẽ 


1 1 Am Z7 : 
bảng không (- P '§ TS 0); nẽu xếp theo cách (2), tông số spin của electron 2p sẽ 
: 1 1 
bằng 1 (+—+ — =1). 
S0 sáp nếp Tàu, 
Như vậy, cách sắp xếp thứ tự (2) phù hợp với quy tắc Hund và trong trường hợp 
đo, người ta gọi là 2e có spin song song với nhau. 


Vì mỗi cặp electron có spin ngược dấu triệt tiêu nhau, nên theo quy tắc Hund, 
nguyên từ có Khuynh hướng có số electron độc thản tối đa. 

¡| SE | |LK: : 

Z =7 Nguyên tử niơN: 1522s°2p3 hay Hì bói dải 

đP | Ñ ` D 

Từ quy tắc Hund dân đến kết quả sau: 

Độ bên của các cấu hình electron chẳng những thể hiện ở các lớp electron bão hoà 
[2-8 -18- 32] và các phân lớp bão hoà [s”, p°, d!2, f1“] mà còn thể hiện ở cả cấu hình 
các phân lớp nửa bão hoà p3, d5, £”. 

Do đó, có thể qiải thích được một số trường hợp “bất thường” khi xây dựng lớp 
vó electron của một số nguyên tố như Ér, Cu, Mo, Ru, Rh, Pd, Ag, Au... 


— Một số trường hợp “bất thường ˆ khi xây dựng các lớp electron: 


+ Ví dụ: trường hợp của crom 
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Nếu theo trình tự sắp xếp các mức năng lượng thì công thức electron của crom 
có thê viết như sau: 
Cr : 1522s°2p53s73p°4s73d4. 


_.- 1 
Và như vậy, các electron trong nguyên tử crom sẽ là Œr R 
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Nhưng những dữ kiện về quang phổ cho biết rằng, ở nguyên tử crom chỉ có 
1 electron ở lớp ngoài cùng và 13 electron ở lớp sát lớp ngoài cùng. 

Cr (2)(8)(13)(1). 

Sở dĩ như vậy vi phân lớp 4s có mức nãng lượng xấp xi phân lớp 3d và cấu hình 
d2 nửa bào hoà lä câu hình bên vừng. 

ở đây, phần lớp 3d đã có 4 electron nên 1 electron cúa phân lớp 4s đã nhay vào 
phân lớp 3d để đạt tới cấu hình 3d° nửa bào hoà bền vững. 

Vì vậy, cấu hình electron của nguyên tử crom sẽ là: Cr: 1s°2s22p°3s^3p°3d?4sˆ. 

+ Trường hợp của Êu và Pd: 

Giả sử cấu hình electron của Cu là 

Cu: 1522s22p53s23p°3d24s° 

thì phàn tớp 3d? chưa phải là cấu hình bên vững. Vì năng lượng của 3d xấp xỉ 4s, 
nên 1 electron của phân lớp 4s đà rhảy vào phân lớp 3d để đạt tới cấu hình 3d!0 bẻn 
vững (bão hoài). 

Còn đối với Pd thì cá 2 electron của phân lớp 5s nhảy vào phân lớp 4d đã có 
8 electron đề đạt tới cấu hình 4d19 bên vừng. Vì vậy mà phân lớp 5s (và do đó cả lớp 
thứ 5) khõng có electron nào. Đấy là trường hợp duy nhất trong hệ thống tuần hoàn 
mà số lớp electron nhỏ hơn số chu kì. 

Một số trường hợp khác củng tương tự như Mo, Ág, Âu... 

Tuy nhiên lại có một số trường hợp, cấu hình electron của các phàn lớp nửa bảo 
hoä khòng thể hiện độ bên vững. 

Chẳng hạn, nguyên tố vonfam (Z = 74) cùng ở nhóm VIB với nguyên tố crom 
(Z =24) nhưng cấu hình electron lại khöng tương tự nhau: 

Cấu hình electron của nguyèn tử Œr: [Ar]3d?4s!. 

Câu hình electron của nguyên tử W: [Kr][4đ194f1“5sÊ®5p°]5d“6s? (chứ không phải 
là 5d°6s! tương tự Ér). 

Làm thế não để biết được điều đó? 

Ngoài những nguyên lí và quy tắc nói trên, còn cần thêm những dừ kiện về số 
hạng quang phô nguyên tứ mới giúp ta viết đúng đắn cấu hình electron của nguyên 
tư các nguyên tố, 
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Bảng dưới đây cho biết cấu hình electron của nguyên tử các nguyên tố trong hệ 
thống tuân hoàn. 


Bảng 2.4. Bảng cầu hình electron của các nguyên tố chu kì 1, 2, 3 






—- —— -———————- 





NGUYÊN. CẤU HÌNH - CÂU HÌNH ELECTRON VIẾT 
TÔ ELECTRON THEO SƠ ĐỒ OHI LAN 


2: He Isˆ 

3| L¡ Is`2s! [HỈ|' | 

4 be | ls 247 : 
lÌ 8 I22322p) 
ñj -6 IV 2§ 2ƒ” | 

1Í NI | hẺ323p 

BỊ CO Ls” 26” 2p 

LG: ls22s”2p` 

I0 Ne | 1s°2s)2p8 | 

II| Na — Is 2s”2p"3s) | 


| 
2| Mẹ Is°2sˆ°2p°3s” 


l3 AI Is`2s”2p"3s”3p' 

l4|— Sỉ 142g” 2p" 3s” 3pỶ 

5Ỉ PP Ì Is2222p03 23p). 

l6 § Ls`25) 2p® 352 3p” 

T7Ị CC | bŠp“3ể3p 

li8[ Ai Is`2s°2pt3°4p | [J[fil[HimTHJiMpTnHI 
[ 


— 
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Bảng 2.5. Bảng cấu hình electron của các nguyên tố chu kì 4 





























Cấu hình electron 
rút eọn 












nguyên Cầu hình electron đầy đủ 

















































I9 LLTLTT]LTIT] |LIs2s?2p°3s° 3p'|4s' [Ar| 4s! 

20 LỊLTL]T] LLT ] |Is”2x” 2p" 3s° 3p"] 4s” LAr| 4s” 

Ị H![ [LLTL |LTLLT ] [Ils°2s 2p°3s 3p*|4sˆ3d' [Ar| 4s” 3d! 
22 †[†Ï [T ] LTT ] |I0ts?2s°2p*3s? 3p" 4s33d' [Ar| 4s 3d" 
33 L[LT ] |IIs2s”2p°3s° 3p°|4s*3dÌ [Ar| 4s” 3d' 
24 LLT ]} | t1s°2s?2p*3s 3p"|4s!3d' [Ar| 4s! 3d 
25 L[] TL ] |IIs°2s°2p° 3s? 3p°]4s°3d LAr| 4s? 3dŸ 
26 LLET ] I1 2s )2p"3s 3p°|4s°3d [Ar| 4° 3d 
27 LLT ] |I1s2s`2p'3s 3p"|4s°3d” LArl 4x” 3d” 
28 [HỊ LT T ] |IIs°2s?2p° 3s? 3p°]4s°3d [Ar| 4s” 3d` 
29 LTƑ Ƒ | | I1s”2s?2p" 3° 3p°|4x!3d" [Ar] 4s! 3d!" 
30 L[LLT ] | 119 °24?2p°3s? 3p°|4s°3d!9 [Ar| 4` 3d!" 
3I [Is”2s” 2p” 3s” 3p] 4sˆ3d'“4p! | |Ar] 4s? 3d'4p) 
3 IHÌ [Is°29” 2p" 3s” 3p" 4s”3d'4p2 | [Ar] 4s? 3d!94p 
33 [Is°2s” 2p” 3s” 3p”] 4s23d'“4p" | [Ar| 4s? 344p) 
34 [IsỶ2s” 2p" 3s° 4p°| 4s°3d'%4p' | [Ar| 4s? 3d'"4p" 
35 [Is” 2s” 2p" 3s` 3p"|4s23d'94p" | |Ar| 4s 3d "4p! 
36 [Is” 2s 2p" 3sˆ 3p"| 4s°3d'°4p" | [Ar| 4s° 3d'94p" 
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Bảng 2.6. Cấu hình electron của nguyên tử 
các nguyên tố hoá học 


3A 4A 5A 6A /A 8A 







Br : [Ar| 3d'°4s” 4p” 





3B 4B 5B 6B 7B SB SB 8B IB 2B 
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4. SỐ HẠNG QUANG PHỔ NGUYÊN TỬ 
4.1. Trạng thái của nguyên tử nhiều electron 


Trạng thái năng lượng của nguyên tử nhiều electron chẳng những được xác định 
bơi những số lượng tử của các electron riêng biệt mà cả bởi sự tương tác của các 
momen obitan và mmomen spin của chúng trong không gian. 


Ở các nguyên tố khòng nặng lắm, tương tác chủ yếu là : 


- Tương tác giữa các momen obitan / của các electron sinh ra momen obitan tông 
L cúa nguyên tủ. 


Ù được gọi là số lượng tử obitan của nguyên tử. 


- Tương tác giữa các momen spin s, với nhau sinh ra momen spin tổng S của 
nguyên tử. 


Š được gọi là số lượng tử spin của nguyên tử. 


- Sau đó L và S tương tác với nhau sinh ra momen động lượng toàn phân J của 
nguyên tử. 


J được gọi là số lượng tử nội của nguyên tố. 


(Cước chú: Người ta dùng các chữ cái hoa để chỉ số lượng tử của nguyên tử; còn 
số lượng tử của tùng electron riêng biệt được kí hiệu bằng chữ cái thường) 


Trường hợp trình bày trên gọi là sơ đỏ Russel - Sounders (Rớt-xen Xòn-đớc) 
Ta xét sơ đồ Russel - Sounders một cách chi tiết hơn: 
Đối với hệ gồm n electron (e) ta có: 
M,=m, +m, + m, +.. +, (trong đó M, là số tượng tử từ của nguyên từ). 
M,= m; +1 +m, +..+Tm. (trong đó M, là số tượng tử từ spin của nguyên tứ). 
Ngoài ra giữa L và M,, Š vả M, có hệ thức sau: 

M21 1e 1 e2; sa ‡F 

MusS;9<(1/59 2 2, 2Ó. 


Cước chú: s gọi là số lượng tử spin, còn m_ là số lượng tử từ spin của electron. 
Đối với một e, m_ chỉ có 2 trị số khác nhau: 


1 'JANG 1 
S= —m=-— vàm=+—. 
2®. sổ HẢN- 
` ¬ 1 II: "`". 1 Bị 
Khi nói e có spin báng l—) hay = cân hiếu là nó có d\ T0 vác hay TL, =—— 


(sð lượng tử từ spin m_ thường gọi tắt là spin). 
4.2. Định ngh1a số hạng quang phổ nguyên tử 


Cấu hình electron của nguyên tứ mới chỉ xác định sự phân bố e theo n và Ï 
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(số lượng tư chính và số lượng tứ obitan), do đó chưa xác định đây du trạng thái 
của các e (muốn xác định đảy đú cần có 4 số lượng tử n, !, m, và m, đối với môi 
electron). 

Vì vậy, cùng một cấu hinh e có thể có rất nhiều trạng thái khác nhau của các 
nguyên tứ ứng với các giá trị khác nhau có thể có của m, và m, đối với môi e. Ví dụ 
cấu hình npˆ có 15 trạng thái khác nhau. 

Khi chưa tính đến tương tác đáy giữa các electron thì tất cá các trạng thái khác 
nhau của cùng một cấu hình electron của nguyên tử đêu có cùng năng lượng. 

Khi tính đến tương tác đây tĩnh điện giữa các e thì những nhóm trạng thái này 
tách ra thành những số hạng nguyên tử (còn qọi là số hạng quang phô) có năng 
lượng khác nhau; mỗi số hạng nguyên tử có L, 5 xác định và có năng lượng H.‹ 
xác định. 

Vậy số hạng quang phổ nguyên tử là một tập hợp trạng thái e của nguyên tủ, 
có cùng L và S và cùng năng lượng E,. thuộc cùng một cấu hình e của nguyên tủ 
(tập hợp có thể chỉ có 1 trạng thái). 

Cản chú ý phân biệt năng lượng của số hạng E,. (tức năng lượng e của toàn 
nguyên tử với năng lượng của từng obitan riêng rẽ). 

4.3. Kí hiệu của số hạng nguyên tử. Độ bội (g) 

Số hạng nguyên tử được kí hiệu là: 

S+ 

JUn HẠY 55 ta 

ä) Trạng thái có L = 0 1 2 3 Á 5 6 si 

được kí hiệu là: S P D Ệ G H lị K 


(Eách kí hiệu đó lặp lại cách kí hiệu đã áp dụng cho các electron là: s, p, đ, f, g, 
h...). Đừng nhằm kí hiệu Š ứng với L = 0 với kí hiệu S dùng đê chỉ số lượng tứ spin 
của nguyên tử. 

b) Chỉ số g = 2S + 1 ghi phía trên bên trái chữ L là độ bội của số hạng. Độ bội cúa 
quang phố bằng số những vạch nhỏ trong một vạch kép thuộc một dãy xác định của 
quang phố. Chính sự nghiên cứu quang phổ đã cho phép xác định những giá trị cúa 
L, S, (2S + 1) và J. 


Sự biết độ bội quang phổ của một nguyên tố sẽ \tà một dữ kiện có ích cho biết số 
electron độc thân trong nguyên tử. 


S=>s=Nxý—=N=2S 
N là số electron độc thần. 


Nếu những electron độc thân đêu có cùng dấu thì số e đó bằng độ bội trừ đi 
1 đơn vị. 
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Vậy số electron độc thân trong nguyên tử bằng độ bội giảm đi một đơn vị. 


Những trạng thái của nguyên tử (hay phân tử) ứng với các trị số khác nhau của độ bội 
25 +1 được gọi như $au: 


Bảng 2.7. Cách gọi các trạng thái của nguyên tử 


Trạng thải 





[ | 3 Bội ba hay tam tuyến 






Bội bốn hay tứ tuyến ' 






Bội năm hay n#ũ tuyến.V.v... 





c) Số lượng tử nội J được ghi phía dưới bên phải của chữ L. Ví dụ: 
3P, là số hạng có L= 1,§=1vàJ=L-S=0. 
kề 


(Ta sẽ nói về giá trị của Jj ngay phản dưới đây). 
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4.4. Cách tim số hạng quang phổ nguyên tử của một cấu hinh electron 
đã cho. Quy tắc Hund 

Năm 1925, băng thực nghiệm F. Hund đã tìm ra ba quy tắc cho phép xác 
định số hạng có năng lượng thấp nhất (gọi là số hạng cơ bản) của một cấu hình 
electron đã cho. 

- Quy tắc 1: Số hạng có năng lượng thấp nhất \à số hạng có spin tổng S lớn nhất, 
tức là độ bội 2§ + 1 lớn nhất hay nói cách khác có số electron độc thân có spin song 
song lớn nhất. 

- Quy tắc 2: Với cùng trị số S, số hạng có năng lượng thấp nhất là số hạng có số 
lượng tử obitan tổng L lớn nhất. 


- Quy tác 3: Với cùng trị số L và S. 

+ Nếu số electron nhỏ hơn nửa bão hoà thì số hạng có năng lượng thấp nhất ứng 
với số lượng tử nội jJ =L - §. 

+ Nếu số electron lớn hơn nửa bão hoà thì số hạng có năng lượng thấp nhất ứng 
với sö lượng tử nội J = L + §. 


Vĩ dụ 1: Tìm số hạng quang phổ nguyên tử của liti: 

sLi = 15225! 
ta làm như sau: 
1) - Tìm các giá trị M, có thể có, từ đó suy ra L. 
Nguyên tử liti có 3 electron 

M, =m, +m, +m, =0 
m, =1m, =1m, = 0 

M.=0 >L=0ưng với trạng thái §. 
2) Tìm các giá trị M. có thể có, từ đó suy ra S 


Mẹ =. TH, HN, "TM 


1 1 1 
m,, =+,T =T,TN,= + 
M;= +Š hay = 
S2 
3) Độ bội q =2S + 1= 2 
4) Số lượng tư nội 3 = 1+ § =0 + Ÿ =2 


Số hạng quang phổ nguyên tử liti ở trạng thái cơ bản là = 
Cước chú: Từ đây trỡ xuống, ta chỉ xét trạng thái cơ ban. 
Vĩ dụ 2: Tìm số hạng quang phô nguyên tử cúa cacbon € = 1s°2s°2p°. 
Nguyên tử cacbon có 6 e. 
Sự đong góp của các etectron trong các lớp và các phân lớp đã bảo hoà vào các trị 
số L„ 5, J bao giờ cũng bằng không. Vì vậy ta chỉ cản chú ý tới các electron 2p“. 
Ta vẽ 3 ô lượng tử tượng trưng cho 3 obitan 2p ứng với : 


I0 -I 
m -. 


Ỉ 


và xếp 2 e vào các obitan đó sao cho có nhiêu electron độc thàn nhất có spin song 
song và có 3m, cực. đại (quy tác Hund (1)và (2)). 
10 + 
BỤP[ b| b4 
M.=m, +m, =0+1=1 

b 
Vì số electron nhó hơn nửa bão hoà nên J„.. = L- § (quy tắc Hund thứ 3) 

J=1-1=0 


Vậy số hạng quang phố nguyên tử cacbon ở trạng thái cơ bản là: 3P,. 


do đó, S=1—>2§S+1=3 


M. = 1 = trạng thải P 


¬ 


66 


4.5. Số hạng quang phố nguyên tử của 10 nguyên tố đầu hệ thông tuần 
hoàn. Định tí Pauli 


a) Hiẩro H = 15! 

M, =m,= 0 >L= 0 trạng thái S 
1 1 
M; =m_=+— :>Š5= —. 
: à ¿ 
Độ bội g = 2S + 1= 2 

1 

J=L+S=— 


Số hạng quang phố nguyên tử H ở trạng thái cơ bản (viết tất là (SH0QPNT) (H)) 
là “S 
1/2 


b) Heii He = 1s“ 
M, =m, +m, =0 =L =0 trạng thái Š 
hị 2 
1 
Ly chào dàn Hộ: SẺ? laô d2 VA Xà, 
q=25+1=l 
J=L+S=O0 
Vậy (SHQPNT)(He) là 'S,. 
€) Liti LÍ = 1s^2s) 
Sự đóng góp của 2 e lớp 1s bên trong vào những số L„ S, J bằng không như đã xét - 
trong trường hợp của He. Electron 2s! cho kết quả như electron 1s của hiđro. 
Vậy, (SHOPNT)(11) là “S1. 
d) Beri Be = 1522“ 
Ở đây cùng có thể coi như không có 2 electron 1s. Sự xem xét 2 electron 2s2 cũng 
dưa tới kết quá như trường hợp của He. 
Vậy, (SHQPNT)(Be) là 'S,. 
e)Bo B= 1s22s72p! 


Ở đây chỉ cản chú ý tới electron 2p}, 


My =m,= 1 —= L= 1 —= trạng thái P. 


1 1 
=M =+— —>S=— 
: 2 2 


1, 


M, 


Độ bội q = 2§ + 1= 2 
1 
3 PT 
2 


Vậy, (SH0PNT)(B) là ?P\,.. 
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f) Cacbon Ö = 1s°2s°2p? 
Đã xét ơ ví dụ 2. 
(SH0PNT)(C) là 3P,. 

g) Nitơ N = 15°2s”2p3 


Chỉ cần chú ý tới 3 electron 2p. E đổ: cả 


m,=| 4. uiểi lu 


M¿=m, +m, +m, =0 >L=0 trạng thái 5. 
1 2 3 


3 = 3 
M,=m, +m, +1, = =2 Mcz => Š= 
g=2S+1=4 
3 
j0 5= 
2- 


Vậy, (SHQPNT)(N) là “S 
h) Óxi O = 1s°2s22p“ 
Ữ đày, có thể áp dụng một định lí của Pauli: 


Trường hợp thiếu một số electron ớ một trạng thái nào đó tương đương với TH HA 


hợp có đúng số electron ây ở cùng trạng thái, 


Ớ đây trạng thái p thiếu 2 electron mới đây đủ. Theo định lí Pauli thì trường 


hợp này tương đương với trường hợp nguyên tứ cacbon có 2 electron ở trạng thái p 
(15 08-207); 


Vậy trạng thái của nguyên tử oxi cũng sẽ là 3P. 
Tuy nhiên vì sö electron lớn hơn nửa bão hoà (v^| Ậ | ‡ ) nền J=L+s 


J=L+S=1+1=2 
Vậy, (SHAPNT)(0) là ‡P 


1) Flo F = 1s22s22p? 


Trường hợp này tương đương với trường hợp cúa B (1s22s22p)) do đó có trạng 


thái ?P. 


Tuy nhiên, vì số electron lớn hơn nửa bão hoà \ \‡ lvA| kÌ) nên 


1 3 
J<LtS=1+— =. 


Vay, (SH0PNT)(V) là 3P... : 


]) Neon Ne: 1sˆ2s°2p? 


Tất cả các obitan đều đảy đủ, môi ô lượng tử đều có 2 eÌectron ghép đôi. 
Vày : L=0, =0, do đó J= 0 
(SHOPNT)(N©) là 'S,. 


—>ềễề—=ề -— 
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Những kết quả nói trên đối với 10 nguyên tố đâu trong hệ thống tuần hoàn sẽ lại 
được tìm thấy cho một số nguyên tố khác dưới đây. 


Bảng 2.8. Số hạng quang phô ở trạng thái cơ bản 


của các nguyên tổ nhóm A 
Nhóm Nguyên tổ 


H. Kim loại kiểm 
(Na —> Cs) 






Trạng thái cơ bản 













le —> Ba 


>> Po 


Bảng 2.9. Các trạng thái cơ bản đối với các electron 


tương đương s, p và d 


đdˆ gu đd” - Mi 


¡: Electron tương 


Số hạng | Electron s đương 
dương —_ 


đ* hay df #E 


p hay p' . d hay d® _*Db 
Knni 


d!0 to 


Trong nhiều trường hợp các số hạng được xác định theo quang phô nguyên tử và 
từ số hạng quang phổ nguyên tử ta biết được cấu hình electron. 
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Ví dụ 1: Viết cấu hình electron của nguyên tử crom, biết số hạng quang phổ 
nguyên tử của nó ở trạng thái cơ bản là “S.. 


a) Theo thứ tự các obitan có năng lượng từ thấp lên cao, ta lân lượt điển các 
electron: 

ä/D1 215 251GP. 25 30715 50. 

Câu hình electron này ứng với SHQPNT được xác định như sau: 


Ữ đãy ta chỉ chú ý đến 4 electron thuộc obitan 3d 


m, = 


=1 -2 
M, =Èm,= 2—=>L= 2 = trạng thải D 
S3a=2—=2S+1=5 
j =0 =U 


Số hạng quang phố nguyên tử ứng với cấu hình electron ta viết trên là ?Ð,, 
không phù hợp với thực tế. 


b) Đầu bài cho biết (SHQPNT)(Cr) là “S.. Như vậy, trong nguyên tứ crom có: 
+ 6 electron độc thân (nhỏ hơn độ bội 1 đơn vì) 


+ Nguyên tử ở trạng thái § vậy L = 0. 


— 


+ Số lượng tử spin tổng § = 6 x ” cÍ 
+ Số lượng tử nội )=Lx+S=0+3=32. 
Vậy câu hình electron của nguyên tử crora phải là: 
1522s°2p53s°3p54s13d°. 
Ứì dụ 2: Viết cấu hình electron của nguyên tử molipden „„Mo, biết (SHaPNT) 
(Mo) là 'S.. 


Motipđen cùng thuộc nhóm VIB trong hệ thống tuần hoàn với crom, có củng 
(SHQPNT) là /S,. Vậy, cấu hình electron của Mo tương tự Cr, cụ thể là 


[1s72s?2p53s?3p54s?3đ194p?]5s14 d5. 
Uí dụ 3: Viết cấu hình electron của nguyên tử vonfam (.;,W) úng với (SHQPNT) 
Là ?D 
đã 


Vonfam cùng thuộc nhóm VIB như crom và molipểen nhưng cấu hình electron 
không tương tự hai nguyên tố trên mà tương tự trường hợp (a) trong ví dụ 1, 
cụ thể là: 

[1s°2s“2p53s23p4s23d!94p55s^4d195p64£1“J6s' 5d4 

Qua các ví dụ trên ta thấy, dựa vào số hạng quang phổ nguyên tử, ta có thể 
viết đúng cấu hình electron của nguyên tử các nguyên tố có cấu hình electron 
phức tạp. 
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Bảng 2.10. Cầu hình electron và só hạng quang phỏ nguyên tử 
ỏ' trạng thái cœ bản 







| SÔ hiệu Ñ 


Nguyên 


c— 










Cấu hình | Số hạng 





Nguyên|_ Câu hình h _ 
tố electron 


1Øuyên 











tỐ elcctron | quang phố th quang p 
ls Su | 27 | Có - v.v. ờ nn = 
ls“ K 28 Ni E 3d34s“ 3" 
(He]2s KT 20 Cu | 34194 NG, 
2s) lạ 30 Zzn | 3d!94s2 'S, 
2s”2p "Pụ, 3l Ga 3d!94s*4p "bịp 
2x4-2p- nh 32 Gc | 3d!94s°4p- 1. 
2s-2p' TS 33 As 3đ!94s°4p` "Sự 
2ì). 20" và 34 Se | 3dl94s-4p† XP. 
242p" XE30 35 Br 3đ!94s“4p° Thy, 
250 J “ụ 36 Kr 3d!94s- lạ 'So 
INe]3s Sụ, đi Rb k- ` 
3$ 'S 38 Sr hs | 
8ập | ?Pụ, 39 Y1 4d52 Dạ, 
3s 3pˆ SỀn 40 Zr 4dˆ5s” Móc 
3s-3p3 "sự 4l Nb 4d5s "ID Ð/, 
3sˆ3p! TP, 42 Mo 4đ°5s S 
324p 2Py, 43 Bi 4đ°5s“ Su 
3 23p® 'S, 44 Ru 475g E, 
[Ar]4s 21, 45 Rh 4d35s “Rưy 
4x2 4d!9 Sc 
3d4s2 4d 95s “S1, 
3 đ24s2 | 4d1!95s" s. 
3đ34s? 4d”°5s°ấp TTP 
3d°4s 4d!95sˆ25pˆ” | "Êh 
3đ34sˆ 4d'95s25p3 | 3S 
3d*4xˆ° 4d!05s“Sp3 3P, 
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5. ĐINH LUẬT TUẦN HOÀN VÀ HỆ THỐNG TUẦN HOÀN 
DƯỚI ÁNH SÁNG CỦA LÍ THUYẾT CẤU TẠO NGUYÊN TỬ 


Đóng góp cơ bản nhất cúa lí thuyết cấu tạo nguyên tử đối với định tuật tuần hoàn 
là đã khám phá ra nguyên nhân của sự biến đối tuần hoàn mà người có công đâu là 
nhà bác học người Đan Mạch Niel\s Bohr. 


Khi sắp xếp các nguyên tố theo thứ tự điện tích hạt nhân tăng dân từ 1 đến 110, 
quá trình xây dựng các lớp vỏ eÌectron trong nguyên tử các nguyên tế được lặp đi 
lặp lại một cách tuần hoàn; các cấu trúc electron của nguyên tử được phát triển tuần 
tự và sau mỗi chu kì, các nguyên tố lại có cấu hình electron tương tự nhau. 


Quá trình xây dựng lớp electron bên ngoài cùng được lặp ổi lặp lại. Như ta đã 
biết, sự biến đối tính chất hoá học của các nguyên tố là do sự biến đối cấu trúc của 
các lớp electron bên ngoài quyết định. 


Như vậy, sự biến đối tuần hoàn tính chất của các nguyên tố là do sự lặp lại tuần 
hoàn những cấu hình electron giống nhau trong nguyên tử của các nguyên tổ äó. 


5,1. Nguyên tắc xây dựng hệ thống tuần hoàn 


Cấu trúc lớp vó electron của nguyên tử các nguyên tố là cơ sở để xây dựng hệ thống 
tuần hoàn. 


Hệ thống tuân hoàn được xây dựng theo các nguyên tắc sau: 
- Các nguyên tố được xếp theo chiều tăng dân của điện tích hạt nhân. 


- Các nguyên tố có cùng số lớp electron) trong nguyên tử được xếp thành một 
hàng. Mỗi hàng được gọi là một chu kì. 


- Các nguyên tố có số electron ngoài cùng bàng nhau được xếp thành một cột. 

+ Mỗi cột là một nhóm (trong bảng tuần hoàn dạng đài có 18 nhóm). 

+ Môi cột là một phân nhóm (trong bảng tuàn hoàn dạng ngắn có 8 nhóm). 
5.2. Cấu trúc của hệ thống tuần hoàn 


Hiện nay có nhiều kiểu hệ thống tuần hoàn nhưng phô biến nhất là kiêu hệ thống 
tuần hoàn dạng dài 18 cột và sau đó là hệ thống tuản hoàn dạng ngắn 8 cột. 


5.2.1. Hệ thống tuân hoàn dạng dài (18 cột) 
a) Số thứ tự 


Trong hệ thống tuản hoàn, số thú tự của mỗi nguyên tố bằng số hiệu nguyên tử 
của nguyên tố đó. 


(1) Để ngắn gọn, cụm tử “nguyên tử cúa những nguyèn tố có cùng số lớp electron“ được viết là “những 
nguyen tô có cùng số lớp eÌectron”. 
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Ta biết rằng: số hiệu nguyên tử Z của một nguyên tố bằng số proton trong hạt 
nhân (bằng số điện tích hạt nhân), bằng số electron trong lớp vỏ nguyên tử. 


Chăng hạn, nguyên tố sắt chiếm ô thứ 26 trong hệ thống tuần hoàn, vậy số hiệu 
nguyên tứ của sắt là 26; tử đó ta biết rằng trong hạt nhãn nguyên tử có 26 hạt 
proton, điện tích hạt nhân là 26+ và ở lớp vỏ nguyên tử có 26 electron. 


b) Chu kì 


Chu kì gồm những nguyên tố mà nguyên tử của chúng có cùng số lớp electron 
(có cùng trị số n) chỉ khác nhau ở số electron của các \lớp bên ngoài. 


Mỗi khi hình thành một lớp electron mới lại xuất hiện một chu kì mới. Số thứ tự 
của chu kì ứng với số lớp electron. 


Mỗi chu kì gồm một số nguyên tố nhất định ứng với số electron điền vào các lớp 
bên ngoài từ lúc bắt đâu xây dựng phản lớp ns (túäro hoặc kim Toại kiêm) đến khi kết 
thúc phản lớp np°(các khí hiếm). Từ đó, ta hiểu được rằng chu kì nào cũng bắt đâu 
bằng một kim loại điển hình và kết thúc bằng một khí hiếm. 


Khi điện tích hạt nhân tăng thì có sự điền tuân tự các electron bát đầu từ obitan 
có năng lượng tháp nhất. 


- Lớp vỏ thấp nhất (lớp K) có hai electron điển vào phân lớp 1s, vì vậy chu kì 1 
gôm 2 nguyên tố (H - › He). 


- Lớp thứ hai (lớp L) có 8 electron điền vào các phân lớp 2s2p” (Li—> Ne), vì vảy 
chu kì 2 gồm 8 nguyên tố. 


- Lớp thứ ba (M) có 8 electron điền vào các phân lớp 3sZ3pÊŠ (Na —> Ar), vì vậy chu 
kì 3 göm 8 nguyên tổ. 


- Tuy lớp thứ ba chưa đây đú nhưng vì năng lượng của phân lớp 3d hơi bị cao hơn 
phân lớp 4s, nên ở nguyên tố kali các electron 4s được điền vào trước, do đó có sự 
hình thành sớm chu kì 4. Sau đó, các electron tiếp theo mới bắt đầu điền vào phân 
lớp 3d trong dãy các nguyên tố chuyền tiếp (Se —> Zn) rồi lại tiếp tục điển vào phân 
lớp 4p ở các nguyên tố sau. 


Như vày, so với chu kì 2 và chu kì 3, ở chu kì 4 có thêm 10 electron điền vào phàn 
lớp 3d nên chu ki 4 gồm 18 nguyên tố. 


- Chu kì 5 cũng tương tự như trên và gồm 18 nguyên tố. 


- Trong chu kì 6, sau khi các electron được điển vào phân lớp 6s (Cs  >› Ba) 
và xuất hiện electron thứ nhất trên phân lớp 5d (La) thì bắt đầu xây dựng phân 
lớp 4f sâu hơn trong họ Lantan từ Ée —> Lu. Chỉ sau khi điên đủ 14 electron vào 
phân lớp 4f thì các electron tiếp theo mới bắt đầu chiếm mức năng lượng 5d cao 
hơn (Hf — Hq) rồi sau đó, khi phân lớp 5d đã đây đủ mới tiếp tục điền vào phân 
lớp 6p (TI —> Rn). 
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Như vậy, ở chu ki 6 có 32 electron điên vào các phân lớp 6s24f1“5d!°6pŠ, so với 
các chu kì 4 và 5 thì có thêm 14 electron điền vào phần lớp 4f, nên chu kì 6 gồm 
32 nguyên tố. 


- Chu kì 7 cùng tương tự. 


Hiện nay, chu kỉ 7 còn là chu kì chưa đây đủ nhưng dự đoán theo quy luật trên, 
nó cũng phải có 32 nguyên tố. 


Như vậy là, trong việc xây dựng các lớp eÌlectrorn của các chu ki lớn có sự vi phạm 
tính Liên tục (trong chu kì 4 và 5, mỗi chu kì một lần; trong chu kì 6 và 7 môi chu kì 
hai lần): ở đó tạm thời bỏ qua phàn lớp (n-1) và (n-2)f tương ứng để sớm xây dựng 
phân lớp ns, làm cho thuận lợi về mặt năng lượng. 

Chăng hạn, việc điển electron điễn ra theo sơ đô 3s23p4s?3d19 thay cho sơ đỏ 
3sˆ°3p53d!94s“, lã vì nếu electron tiếp tục điền vào lớp thứ ba đã đủ 8 electron thì sẽ 
gây ra một sự đấy dáng kể. Khi điện tích hạt nhân tăng thì sự tăng sức hút của hạt 
nhân sẽ bù trừ cho tương tác đầy của các electron, và bảy giờ việc tiếp tục điễn vào 
Lớp bên trong trở nên thuận lợi hơn về mặt năng lượng. 

- Trừ chu ki 1 ra, từng cặp chu kì có số nguyên tố bằng nhau (2, 8, 8, 18, 18, 32...) 

Xét sơ đồ xây dựng các lớp electron bên ngoài của các nguyên tế từ chu kì 1 đến 
chu kì 7: 

Is 2s2p3s3p 4s3d4p 5s4d5p - 6s 4f5d 6p 7s 56d7p. 





Hi . ] 2 2 3 3 434 54s D5, 9: Ôc J:3 Ổ J 
= 0 0 10] 0 2 102 1 () + sJc TÚ co, cÍ 
`"————/ `—y— `——— `—_—— `—-- ———+- 2 `¬——.x—.-.- 
Chu ki Ì 2 3 4 5 6 7 
Số nguyên tố 2 S Š 18 l8 ý, 
——+——' *`———x+y—— —-»-—” ¬¬———.-—-..— — 
Cặp 2 3 4 


Đối vơi từng cặp chu kì, tuy trị số n khác nhau nhưng trị số | của lớp ngoài như 
nhau, số electron điển vào các lớp bên rgoài cũng như nhau kế từ lúc hình thành chu kì 
cho tới lúc kết thúc chu kì, như vậy số nguyên tố trong từng cặp chu kì bằng nhau. 


c) Nhóm 
Nhóm là tập hợp các nguyên tố có cấu hình electron tương tự nhau, do đõ có tính 


chát hoá học tương tự nhau. 


Các nguyên tố trong cùng nhóm có số electron hoá trị bằng nhau (và bàng số thứ 
tự của nhóm). Electron hoá trị tà những electron nằm bên ngoài các cấu hình bão 
hoà hay giả bão hoả (n-1)sể, (n-1)p° hay (n-1)d'°..., chúng có khả năng tham gia 
vào việc hình thành liên kết hoá học. 
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Hệ thống tuân hoàn dài 18 cột chia các nguyên tố thành 8 nhóm A đánh số từ IA 
đến VITIA và 8 nhóm B đánh số từ IB đến VIITB. Mỗi nhóm A và B đều gỗm một cột, 
riêng nhóm VIHIB gỏm 3 cột. 


- Nhóm A (thường được gọi là nhóm chính) gồm các nguyên tố mà electron 
“cuối cùng” thuộc phan lớp s hoặc p. 


Ví dụ 1: Nguyên tố natri có cấu hình electron rrhư sau: 
22c22n6^2e1 
¡Na 1522522p”35”. 


Electron “cuối cùng” (electron số 11) ứng với phân mức nãng lượng cao nhất 
là 3s}, vậy nguyên tố natri thuộc nhóm A. 


Ví dụ 2: Nguyên tô clo có cấu hình electron như sau: 
›„É\ 15225?2p°3sˆ3p”. 


Electron “cuối cùng” (electron thứ 17) ứng với phân mức năng lượng cao nhất 
là 3p, vậy nguyên tô cÌlo thuộc nhóm A. 


Tất cả các electron hoá trị của các nguyên tố nhóm A đều ở lớp ngoài cùng và bằng 
SỐ thứ tự của nhóm. 


- Nhóm B: Nhóm B gồm cúc nguyên tố mà electron “cuối cùng“ thuộc phân lớp d 
hoặc ƒ. 


Ui dụ: Cău hình electron của nguyên tố sắt là: 
2s 1S°2s22p53s”3p54s“3d5 


Electron “cuối cùng“ (electron thứ 26) ứng với phân mức năng lượng là 3d, vậy 
nguyên tố sắt thuộc nhóm B. 


Cần lưu ý rằng eleetron “cuối cùng” ở đầy khöng thuộc lớp ngoài cùng là lớp 
thứ tư. 


5.2.2. Hệ thống tuân hoàn dạng ngắn (8 cột) 
a) Số thứ tụ 


Số thú tự cúc nguyên tố cũng giống như bảng dài 18 cột, nghĩa là số thú tự của mỗi 
nguyên tố trong hệ thông tuần hoàn bằng số hiệu nguyên tử của nguyên tổ đỏ. 


b) Chu ki 


Trong hệ thống tuần hoàn dang ngắn, các chu kì lớn được cắt thành hai hàng: 
hàng trên 10 nguyên tö, hàng dưới 8 nguyên tố. 


c) Nhóm 


Hệ thống tuần hoàn dạng ngắn gôm 8 nhóm, đánh số từ I dến VIII. 


(1) Electron “cuôi cùng” tà những electron ưng với phân mức năng lượng cao nhất trong nguyên tơ. 
Trong nhiều trưởng hơp “electron cuöi cung“ không thuộc lớp ngoài cùng. 
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Bảng 2.12. Hệ thống tuần hoàn các nguyên tố hoá học (dạng ngắn) 
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Môi nhóm lại chia thành hai phân nhóm 

- Phân nhóm chính (ứng với nhóm AÀ trong hê thống tuần hoàn dạng dài). 

- Phân nhóm phụ (ứng với nhóm B trong hệ thống tuân hoàn dạng dải). 

Riêng nhóm VII bao gồm một phân nhóm chính tà nhóm khí hiếm và ba phân 
nhóm phụ. 

Trong hệ thống tuản hoàn dạng ngắn, phán nhóm gôm các nguyên tố có số 
electron hoá trị bằng nhau và bằng số thử tự của nhóm. 
5,2.3. Các nguyên tổ được xếp xuống dưới bảng 

Trong hệ thống tuân hoàn dạng ngăn cùng như dạng dài, có 14 nguyên tố họ 


Lantan (,„e->,,Lu) và 14 nguyên tố họ Actimi (¿Th->;a;Lw) thuộc nhóm LIHB (hay 


phản nhóm phụ nhóm HT trong hệ thống tuàn hoàn dạng ngắn) được xếp xuống 
dưới bảng. Các nguyên tố trong cùng họ có tính chất rất giông nhau. 
5.2.4. Các khöi nguyên tố 

Dựa vào hệ thống tuần hoàn, ta có thể nhận ra được các khối nguyên tỏ. Các 
nguyên tố trong môi khối có những tính chất hoá học chung. 

- Khối s: gỗm các nguyên tố nhóm TA và nhóm TIA với cầu hình electron lớp ngoài 
củng là ns! vả ns“. 

- Khối p: gỏm các nguyên tô từ nhóm THA đến nhóm VIHHIA với cấu hình electron 
lớp ngoài cùng từ nsnp! đến ns”np”. 

- Khõi d: (hay khối chuyển tiếp) gôm 3 dãy, mỗi dãy 10 nguyên tố với cấu hình 
electron các lớp ngoài là (n-1)d!s?—= (n-1)d19sZ, 

- Khối f: các nguyên tố khối f xuất hiện. 

+ Ở chu kì 6 sau lantan gồm 14 nguyên tố (gọi là họ Lantan). 

+ Ø chu kì 7 sau actini cũng qỏm 14 nguyên tố (gọi là họ Actin)). 

Như vậy, ở khối f gỗm 28 nguyèn tố có cấu hình electron từ (n-2)f!(n-1)d!ns“ » 
(n-2)f!“(n-1)d'ns“, trong đó n = 6 Và n = 7. 


Bảng 2.13. Các khối nguyên tô 
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5.3. Hệ thống tuân hoàn và sự biến đối tính chất của các nguyên tố 


Ta đã biết rằng, tính chất hoá học của một nguyên tố trước hết được xác định bởi 
số electron ở lớp ngoài cùng và năng lượng liên kết của chúng với hạt nhân 
nguyên tử. 


Số electron ở lớp bên ngoài quy định trạng thái hoá trị đặc trưng cho một nguyên 
tố và do đó quyết định kiểu hợp chất: hiđrua, oxit, hiẩroxit, muối v.v... Điêu đó suy 
đến cùng cũng là nguyên nhân sắp xếp các nguyên tố vào cùng một nhóm trong hệ 
thống tuần hoàn. 


Năng lượng liên kết của các electron thuộc lớp bên ngoài với hạt nhàn quy định 
sự khác nhau vẻ tính chất của các nguyên tố và các hợp chất cùng kiểu của chúng 
trong chu kì và các nhóm. Các tính chất đó là: tính kim loại, phi kim, tính axit - bazơ 
của các hiđrua, hidroxit, tính oxi hoá - khử v.v... 

Khi chuyến từ lớp nọ sang lớp kia, số lớp electron tăng lên thì nói chung năng 
lượng liên kết của các electron bên ngoài giảm đi; còn trong một lớp, khi điện tích 
hạt nhân tăng lên, năng lượng liên kết của các electron bên ngoài tăng lên. 

Đồ thị dưới đây thể hiện sự phụ thuộc của năng lượng liên kết của electron trong 
các lớp và phân lớp theo chiêu tăng của điện tích hạt nhân. 


E 


Hình 2.21. Sự phụ thuộc 
của năng lượng liên kết 
của e theo Z 





Ẩ 
Sau đây ta nêu một số quy luật quan trọng nhất về sự biến đổi tính chất của các 
nguyên tố trong hệ thống tuần hoàn. 
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- Trong phạm vi một chu kì, khi đi từ trái sang phải theo chiêu tăng của số thú 
tự các nguyên tố, tính kim loại giảm dân, tính phi kím tðng dân (quy luật theo hàng 
ngang). 

- Trong phạm vỉ một nhóm A (hay phân nhóm chính), khi ởi từ trên xuống dưới, 
theo chiêu tăng của số thứ tự các nguyên tố, tính kim loại tăng dân, tính phi kim 
giảm dân (quy luật theo cột dọc). 

Như vậy, mỗi nguyên tố hoá học và mồi ô trong hệ thống tuần hoàn chứa nguyên 
tố đó là giao điểm của hai quy luật trên; chính điều đó đã xác định một cách đơn trị 
tính chất của một nguyên tố. 

Vì mỗi ô ứng với một số thứ tự xác định nên dựa vào số thứ tự đó có thể dự đoán 
được những tính chât hoá học đặc trưng của nguyên tố ứng với vị trí của ô. 

Các nguyên tố thuộc chu kì 1 tà hiẩđro và heli (các electron mới điên vào lớp thứ 
nhất) có nhiều tính chất độc đáo không hề gặp ở các nguyên tố khác. Ví dụ: tính 
chất của lon hiäro H', tính chất của heli lỏng v.v... 

Các nguyên tố thuộc chu kì 2 mang tính chất của các nguyên tố đầu họ rất khác 
với những nguyên tố khác trong cùng nhóm. Chẳng hạn, liti có những tính chất hoá 
học giống magie hơn là giống các kim loại kiểm khác trừ hoá trị. Cũng tương tự như 
vậy, beri giống nhôm, bo giống silic v.v... Đó là do năng lượng của các electron ngoäải 
cùng thuộc lớp thứ hai thấp hơn nhiều so với các lớp khác và hơn nữa ở lớp thứ hai 
chi có 4 obitan (chứa tối đa 8 electron). 

Ở các nguyên tố họ đ, trong một chu kì, các tính chất của chúng ít khác nhau 
hơn so với các nguyên tố họ s và p vì ở những nguyên tố này không có sự xây dựng 
electron lớp ngoài cùng. 

Tính chất của các nguyên tố họ Lantan và họ Actini rất ít khác nhau, vì ở đó có 
sự xãy dựng lớp vỏ thứ ba kể từ ngoài vào. Vì vậy, việc tách các hợp chất của chúng 
là một vấn đề rất phức tạp. 


6. SỰ PHÂN LOẠI CÁC NGUYÊN TỔ l 
VÀ NHỮNG TÍNH CHẤT ĐẶC TRƯNG CỦA MỖI LOẠI 


Dựa vào cău hình electron, có thể chia các nguyên tố thành bốn loại: 
1. Các khí hiếm. | 
2. Các nguyên tố điển hình. 
3. Các nguyên tố chuyến tiếp. 
4. Các nguyên tố họ Lantan và Actini. 

6.1. Gác khí hiêm 


Nguyên tử của chúng có cấu hình electron nsẺnp? (trừ heli có cấu hình 1s'). 
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Ở các nguyên tổ này, tất cả các lớp electron đêu đã bão hoà hoặc giả bảo hoà. 
Sự giá bão hoà xảy ra khi có 8 electron hoặc 18 electron ở những lớp M,N,0,P... 
(nếu là bão hoà thì lớp M phải có 18; lớp N: 32; lớp O: 50 v.v... tức là phải bằng 2n“ 
electron). 

Tất ca các electron đều năm ở các phản lớp đă đây dủ. Đó là những cấu hình 
electron rất bên, các nguyên tử không liên kết với nhau nên phân tử khi hiếm chỉ gồm 
một nguyên tử. Chúng rất khó hoá long và hoá rắn vì gia các nguyên tủ chỉ có lục 
Van de Van yếu. 


Cùng do cấu hình bên nên năng lượng ion hoá cúa các nguyên tử khí hiếm rất cao. 


Ngay từ khí tìm ra khí hiểm, trong một thời gian dài, người ta cho răng chúng 
không có khả năng tạo ra hợp chất hoá học nèn gọi là khí trơ. 


Cho đến năm 1962, nhà hoá học Canaỏa là Barlett mới tìm ra hợp chất hoá học 
đàu tiền của khí hiêm là Xenonhexafloroplatinat - Xe[PtF,| trong đó có catlon Xe" 
và anion [PtF,}. 


Rồi sau đó, người ta điều chế được: XeF,, XeF,, XeF, ,XeO., Xe02;, KrF,, RnF, v.v... 


Sự tồn tại các hợp chất của Rn, Xe, Kr với các số oxi hoá khác nhau và nhất là 
sự tồn tại của các hợp chất như Xe0,, NaXeO,... cho phép xếp các khi hiếm vào 
nhóm VIHA. 


6.2. Các nguyên tố điển hình (các nguyên tố khối s và khối p) 


Ỡ các nguyên tố loai này, tất cá các lớp electron đêu bão hoà hoặc giá bao hoà 
trừ lơp ngoài cùng. 


Lớp ngoài cùng có cấu hình electron từ ns! đến nsˆnp°. 


Tĩnh chất hoa học của các nguyên tố thuộc loại này chủ yếu tuỳ thuộc vào khuynh 
hướng thu hay nhuờng electron để có cấu hình khí hiếm. 


Thuộc loại nãy có các kim loại mạnh và tất cả các phí kim. 
- Các kim loại mạnh 


Nguyên tử của chúng có từ 1 đến 3 electron bên ngoài cấu hình khi hiếm và cö 
khả năng tạo thành các caHon có cầu hình “trơ.. 


Nhừng ion này thường không màu và nghịch tù), Các nguyên tố này có rất ít 
khuynh hướng tạo thành liên kết cộng hoá trị. Hoá trị của chúng thường không 
thay đổi hoặc rất ít thay đôi, 


Đó là các kim loại kiểm, kiểm thở, các nguyên tố nhóm THIA “trừ bo). 


(1) Xem muc từ tình cua kim loại chuyen tiến ớ dưới. 
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- Cúc phi kim 
Gồm các nguyên tố có từ 4 đến 7 electrorn lớp ngoài cùng. Chúng có thê 


tạo thành các liên kết cộng hoá trí và chính những liên kết đó là đặc trưng cho tương 
tác hoá học của chúng. 


Đối với đa số các nguyên tố loại này cũng có thể fgo thành các anion đơn với cấu 
hình nsˆnp, nhưng hầu hết các anion này chỉ có thể tồn tại ở trạng thái rắn (trủ 
các anion halogenua). 


Một số nguyèn tố nặng nhất trong khu vực này của hệ thống tuân hoàn thật ra 
là những kim loại do khả năng mất đi (N-2) electron (N là số nhóm) để tạo thành 
cation (ví dụ: Sn“*, Pb??). Tuy vậy, chúng cũng có khả năng tạo thành liên kết cộng 
hoá trị khi sử dụng tât cả các electron bên ngoài (ví dụ: SnÖÌ,, Phớt,...). 


Việc tách các electron ra khỏi nguyên tứ ngày càng khó khăn khi số thứ tự của 
nhóm tăng lên. Vì vậy, đường phân chia ranh giới tương đối của kim loại, phi kim 
chạy dọc theo đường chéo của hệ thống tuần hoàn từ bo đến telu (thật ra không có 
ranh giới dứt khoát giữa kim loại và phi kim). 


6.3. Các nguyên tố chuyển tiếp (các nguyên tố khối đ) 


Gỏm những nguyên tố có hai lớp electron bên ngoài chưa đầy đủ, trong đó phân lớp 
(n-1)d ứng với cấu hình (n-1)d!>3, 

Theo như trên thì có bốn dãy nguyên tố chuyền tiếp ứng với các phán lớp 3d, 4d, 
5d và 6d (chưa đây đú). Các dãy này bắt đầu từ các nguyên tố nhóm IHB (Sc, Y, La, 
Ac) và kết thúc bằng các nguyên tố Ni, Pd, Pt (dãy thứ tư chưa hoàn thành). 


Tuy vậy, người ta thường xếp 6 nguyên tố Éu, Ag, Au, Zn, Cd, Hqg vào loại các 
nguyên tố chuyển tiếp do tính chất vật lí và hoá học có nhiều điểm giống các 
nguyên tố chuyến tiếp. 


Như vậy, người ta thưởng xếp bốn dãy nguyên tố chuyển tiếp sau: 


$€ ————————> " 
DÌ\  saesfesesssye các “CỐ 
LB: 2222 1z2s. Sa lTÌn 
Â£€———————> 


Tất cả các nguyên tố chuyến tiếp đều thuộc các nhóm B, gồm 33 nguyên tố. Tất cả đều 
là kim loại, có nhiệt độ nóng chảy, nhiệt độ sôi cao hơn các kim loại thuộc nhóm Ä. 


Vì có phân lớp (n-1)d chưa đây đủ nên có một số tính chất đặc trưng so với các 
nguyên tố nhóm Á rihư sau: 


- Œó nhiều trạng thái oxi hoá, do đó, có sự thay đối tính axit - bazơ, tính 
oxi hoá - khử của các hợp chất trong một giới hạn rộng rãi (Bảng 2.14). 
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Bảng 2.14. Sự thay đôi tính axit - bazơ và màu sắc của hợp chất 
các nguyên tố chuyền tiếp khi thay đồi trạng thái oxi hoá 


————___ˆ Sẽ. B— 


Oxit Hiđroxit Muối tương ứng 










| MnQ Min(OH), . MnSO, 
| +2 mangan([l) oxit mangan(lH) hiđroxit Bazơ ¡ mangan(TD sunfatf 
| lục 










| Mn.©. 





Mn(OH). Mn.(SO,); 

: : . BazZơ : : 
máangan(IITD) oxIL | mangan(TID hidroxi ấn manpan(ÏTTI) sunfat 
nầu ¿ lục 
MnO, ¡ HMnO: [MnO(OH›] - CaMnO, 

| nangan(TV) oxIL | axIt mangøanơ tìEh =Ị CAnXI manganơ 


: đẹn 





K„MnO, 
AXItL | kali manganaf 















MnO, 
máaingan€VT) oxII 
hồng 


H,MnO, 


+6 AXIf n1angamIc 





lục 











.Mn.O; HMnO, ¡ KMnO, 
+7 | mangan(VIH) oxit | axIU pemanganic kaÏli permingamat 





lục đậm tím 









CrO 
crom(Ì]]) oxIt 
đen 


Cr(OH), 


| crom(]) hiđroxIt 


Cr€CIL; 


crom{[E) cloru¿ khan: 
không màu. trons dd 
màu xanh 


-_._.—— 







ị .Cr,O, 


crom1(IIl) oxI 










Cr(OH), 
crom([TI) hiđroxIt 


CrCT, 
crơm(ÏTD) clorua, 
Lưỡng | khan: tím. 

tính 


lục 


+3 


tron dd: màu xanh 
K€CrO. 


kali cromit, màu lục 

















H.CO, ICrO.(OH | 
aXIT CFOImIC 
H;Cr;O, [Cr,O.(OH),| 


aXif đicromle 


K2CrO, 
kall crormat. vàng 
K„€r.O. 

kali đicromat. dại cam 


| 
cerom(ÏTV) oxi 
+OÖ : š 
đo thân" 
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- Hợp chất thường có nhiều màu (Bảng 2.14). 
- Các đơn chất và hợp chất thường có hoạt tính xúc tác. 
- Có nhiều khả năng tạo phức chất. 
- Hợp chất thưởng có tính thuận từ. 
Ta lân lượt xét cụ thể hơn năm đặc điểm trên. 
6.3.1. Có nhiêu trạng thái oxi hoá 


Đối với các nguyên tố chuyển tiếp, các electron hoá trị nằm ở phân lớp ns và 
(n-1)d. Phân lớp ns có mức năng lượng xấp xi phân lớp (n-1)d nên các electron dễ 
dàng dịch chuyển từ phân lớp ns đến phân lớp kia. 


Lãy nguyên tổ mangarn làm ví dụ. 

Cấu hình electron của mangan ơ trạng thái cơ bản: 

Mn: 15?2s22p 3s°3p53d54s°. 

Mangan có thể thể hiện các trạng thái oxi hoá II, II, IV, V,VI, VI. 
Mnf có cấu hình electron [Ar]3d1”. 

MnÏ!' có cấu hình electron [Ar]3d/. 

MnŸ có cấu hình electron [Ar]3đ3. 

MnŸ có cấu hình electron [Ar]3d?. 

MnŸ! có cấu hình electron [Ar]3d!. 

MnŸ” có cấu hình etectron [Ar]3d°. 


Ở trạng thái oxi hoá cao nhất ứng với số nhóm, mangan có tính chất hoá học gản 
với tính chất hoá học của clo ở cùng nhóm VI (nhưng là nhóm VIIA). Ở đây, cả clo 
và mangan đẻu sử dụng cả 7 electron hoá trị để hình thành liên kết hoá học, cả cÌo 
và mangan đều có cău hình electron của khí hiếm. 


GlOTH: 15°28520Ẻ, 
MnŸH: 1s?2s°2p53s23p6. 


Sự giống nhau vẻ cấu hình electron dẫn tới sự giống nhau về tính chất của các hợp 
chất ứng với số oxi hoá VIT của mangan và clo. 


Chăng hạn, Mn,0; và CLO. đều là chất lỏng ở điều kiện thường, đều kém bên, đều 
là anhiởrit của axít mạnh. 


Hai axit pemangaric HMnO, và pecloric HGIO, và các muối tương ứng chẳng hạn 
KMnO, và KQ\O, đêu là những chất oxi hoá mạnh. 


Trái lại, ở trạng thái oxi hoá càng thấp, tính chất hoú học của mangan càng khác 
xa tính chết của co. 
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Đó là vì ở trạng thái oxi hoá thấp, ion mangan còn lại các electron (n-1)d, còn 
đối với co thi còn lại các electron s và p. Vì vậy, các hợp chất của cÌo và mangan 
ứng với các trạng thái oxi hoá thấp có tính chất khác nhau. Ví dụ: CLO: trạng thái 
khí, là anhiđrit của axit hipoclorua HClO; MnO: trạng thái tính thể là oxit bazơ, ứng 
với bazơ Mn(OH).. 


6.3.2. Màu sắc 


Hợp chất của các nguyên tố chuyền tiếp - hợp chất ion cũng như hợp chất cộng 
hoá trị - thường có màu, trong khi đó đối với các nguyên tế không chuyển tiếp, việc 
thế hiện màu nói chung là hiếm. 

Màu sắc gây ra do sự hấp thụ có chọn lọc các sóng ánh sáng có độ dài sóng ứng 
với một màu nhất định. Điều đó xảy ra trong trường hợp lượng tử ánh sáng có nắng 
lượng z: 

c=hvw 
h: là hãng số Planck 
C ¬ : : 
V=—; trong đó: c là tốc độ của ánh sáng trong chân không. 
? 


v 


?. là bước sóng ứng với hiệu số năng lượng của hai obitan lân cận của electron 
trong nguyên tử. 


Sự hấp thụ năng lượng ánh sáng làm cho nguyên tử ở trạng thái kích thích; khi 
đó ruột số eletron chuyển lên mức năng lượng cao hơn. 


Vì hiệu số năng lượng của electron năm ở phân mức năng lượng ns và (n-1)d 
của các nguyên tố chuyển tiếp không lớn, độ dài sóng hấp thụ nằm trong khoảng 
từ 4000 Á đến 7000 Á nên hợp chất của chúng có màu. Nếu hiệu số năng lượng e lớn 
hơn thì các hợp chất của chúng không thể hấp thụ ánh sáng vùng nhìn thấy mà là 
vùng tử ngoại... 


Ta lấy vài vi dụ cụ thể. 

Thực nghiệm đã chứng tỏ răng: 

Nếu trộn màu đỏ + lục + xanh sẽ ra —> trắng 

đo + lục —> vàng 

Ngược lại, nếu trắng - (đó + xanh) chằng hạn bị hấp thụ —> lục. 
trắng - xanh > (đỏ + lục) vàng 


Chẳng hạn khi chiếu ánh sáng trắng đi qua dung dịch muối Ni“! thì dung dịch sé 
“ Ọ A Q , z . Z 
hấp thụ màu xanh (4000 À) và đö (6800 Ä), chỉ có màu lục đi qua nên ta thấy được 
dung dịch Ñi7* có màu lục. 


Dung dịch cromat Cr02~ có màu vàng (5800 Â) vì màu xanh bị dung dịch hấp thụ, 
chỉ còn màu lục và đỏ (Lục + đó —> vàng) đi qua nên ta thấy được màu vàng. 
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Cần lưu ý răng ion của các nguyên tố chuyển tiếp có các obitan d đã đây đủ 
không có màu. Ví dụ: 


Seo d° không màu; 
Tim d! hồng; 

Crụ, dì d lục; 

ĐÓ AING... hồng; 

cu, d3 xanh; 


Cu, Xã d1° không màu; 


Điền, d!?° không màu. 


6.3.3. Hoạt tính xúc tác 


Cúc nguyên tố chuyển tiếp ở dạng ẩon chất cũng như hợp chất thường có hoạt tính 
xúc lác. 


Hoạt tính xúc tác của các nguyên tố chuyển tiếp phụ thuộc chú yếu vào khả năng 
tồn tại nhiều trạng thái oxi hoá (để tạo ra với các chất phản ứng nhiều hợp chất 
trung gian không bên) và khả năng tạo ra phức chất. 


Chẳng hạn, trong phương pháp tiếp xúc để điều chế axit surfuric, các hợp chất 
của vanađi ở trạng thái oxi hoá +5 (V.0, hay vanađat V0;) được dùng để oxi hoá SO, 


thành SO.. b/n 


250.+0, ¬_.— 250. 
450 °( 
Thật ra quá trình điện ra theo hai giai đoạn: 
- Ởgiai đoạn 1: 
V”* với sự có mặt của ion 0°“ chuyền S0, thành S0. đông thời V”* bị khử tới V*! 


2V” + 02 + S50, — 2V“? + S0, 
- Ởgiai đoạn 2: 


V°* được tái sinh bởi oxi 
2V“ + s0, —> 2V?'+ 0ˆ“ 
- Phản ứng chung là tổng của . giai đoạn 
2V? + 0ˆ +50, -› 2V“* + S0: 
2V“ + >0, —y 2V''+ 0ˆ~ 
Tông: SỐ, + =0, —> 50, 


Các nguyên tố chuyển tiếp và hợp chất có khả năng tạo ra với các chất tham qia 
phản ứng một cơ chế mới lầm giảm năng lượng hoạt hoá cúa phản ứng, do đó mà 
lâm tăng tốc độ phản ứng. 
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6.3.4. Từ tính của các nguyên tố chuyến tiếp 
a) Từ tính của các chất: chất thuận từ, chất nghịch từ 


Hâu hết các chất như muối ăn, phấn... không bị từ trường hút, chúng được gọi 
là chất nghịch từ (trên thực tế chúng bị từ trường đẩy nhẹ). 


Những chất bị từ trường hút như các mảnh sắt, thép, niken... được gọi là chất 
thuận từ. 


Dưới đây là sơ đỏ một dụng cụ dùng để đo từ tính của một chất. 


Không có từ trường 





(a) mẫu thử (b) nam 1" l 


Hình 2.22. Dụng cụ đo từ tính của một chất 


Ống đựng chất cản đo từ tính (mẫu thử). 
(a)- Khi chưa có từ trưởng. VỊ trí và khối lượng của mẫu thử được xác định. 
(b)- Khi có từ trường, chất thuận từ bị hút vào trường (chắng hạn Cu(1T) sunfat). 
(c)- Chất nghịch từ bị tử trường đấy nhẹ. 


Năm 1600, Willson Gilbert kết luận rằng Quả Đất cũng là một nam châm hình cầu 
cực lớn làm phát sinh một từ trường bao quanh hành tỉnh chúng ta. 


Hình dưới đây biểu diễn từ trường của Quả Đất và của một thanh nam châm. 
(Hình 2.23) 





Hình 2.23. Từ trường của Quả Đất và từ trường của thanh nam châm 


Từ trường phát ra từ một đầu được gọi một cách tuy ý là cực bắc của nam châm (kí hiệu là N, 
chữ đầu của từ North có nghĩa là phương bắc) và vòng về cực nam của nam châm (kí hiệu là S, 
chữ đầu tiên của từ South có nghĩa là phương nam). 


Các cực cùng tên của nam châm (N-N hay S-S) đấy nhau, còn các cực ngược nhau (N-S) thì hút 
nhau. Vì kim nam châm của địa bàn chỉ cực bắc địa lí của Quả Đất, điều đó phải có nghĩa là cực 
bắc địa lí của Quả Đất là cực từ nam của Quả Đất. 
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b) Tính thuận từ và các electron tự do 


Hiện tượng thuận từ gây ra bởi spin của electron. 
Người ta đã xác minh bằng thực nghiệm rằng: một 
electron trong nguyên tử gây ra một từ trường do sự 
quay của một phân tứ tích điện. Môi electron có từ 
trường với cực nam và cực bắc nghĩa là xử sự như một 
thanh nam châm tí hon. 


Trong nguyên tử và phân tử, electron chuyến động 
phát sinh ra một từ trường có đặc tính y hệt (trừ cường 
độ) từ trường sinh ra bởi một thanh nam châm hay 
Quả Đất. 


Như phân trên đã nói, trong từ trường ngoài, spin 


của electron chỉ có hai khá năng định hướng ứng với 
sõ lượng tử từ spin. 





1 Hình 2.24. Spin của eletron 

>: MT NHIÊN 

Trong nguyên tử hiđro chỉ có 1 electron và có thế nhận m,= ts hay m,= _¬ 

Bằng thực nghiệm người ta thấy rằng các nguyên tử hiđro có tính thuận từ; khi đặt 

vào một từ trường ngoài, nam châm electron song song với hướng của từ trường đó 
và chịu một sức hút. 


Trong nguyên tử heli cả hai electron đều chiếm một obitan và người ta quan sát 
thấy heli có tính nghịch từ. Sớ di như vậy vì 2 electron trong cùng một obitan có 
spin ngược dấu nhau: chúng đã ghép đói. Điều đó có nghĩa là từ trường của một 


electron \ bị trung hoà bởi từ trường của một electron kia có spin ngược dấu \ : 


electron quay ngược 


clectron quay theo chiếu kim đẳng Hồ 


chiều kim đồng hồ 





Hình 2.25. Trong từ trường ngoài, “nam chăm electron” chỉ có thể có hai định hướng vả gắn 


với hai số lượng tứ spin là m, = + và m.= “ni 
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Nói chung, tính thuận từ thể hiện ở những chất trong đó nguyên tủ chứa electron 
chưa ghép đôi. 


Các nguyên tử trong các chất ở đó tất cả các electron đã ghép đõi (với các electron 
có spín ngược dãu) đều thể hiện tính nghịch từ. 


Từ tính (đối với một mol chất) tăng khi tăng sô electron độc thân. 
c) Từ tính của các nguyên tố chuyển tiếp 


Đa số các nguyên tố chuyến tiếp và ion có một hoặc nhiều electron độc thân nên 
có tính thuận tử. 


Như trên đã riêu, tính thuận từ tăng khi tăng số electron độc thân. 


Hinh 2.26 dưới đây thể hiện mối liên quan giữa số electron độc thân và từ tính 
của một số nguyên tố chuyến tiếp. 


1d?) 3adl vo. 3d3 3d 3d 3d 347 3đ`Š 342 3419 


Am | Đ% = rvc =zj go 


5 F | 
: Š 
= 4 Ị = 
= 2 
k<áP Ö=< 
bã ke 8) 
S= ^Í) 
= _-- 
_= E 
? = 
E bế 
S | “2 
r¬ ' 
= 3 
[ 
Da n6 7756 HC 1|. 5 cUIA l2  Cói.: . 
+ .Á~ 4ì 3+ 3 P, R¿ b v2+ ÑU 
K TL V về Crẻ Mn “Fe” Co" Ni Cu” Cu 
"  _+ +4 K Ầ 
Cả. Cr” Mn' Fe” 7n” 
tụ „1+ ` Á+ 
SC Ca 


T7 Ge” 


Hình 2.26. Mối liên quan giữa số electron không qhêp đồi vả từ tính 
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Momen từ lã thước ởo tù tính của các chất. Trong trường hợp đơn giản, momen 
từ của n electron độc thần được xác định bằng cỏng thức sau và được biểu diễn theo 
đơn vị manhẻton bo (bạ). 


Lí = vn(n si 0) 115 


Theo đó thì khi xác định được romen từ ụ bằng thực nghiệm, có thể biết được 
số electron độc thân n (và ngược lại). 


Chỉ có các kim loại Fe, Co, Ni có tính sắt từ ở dạng đơn chất. Các chất sắt tủ có 
tính thuận từ mạnh gấp hàng nghìn lần so với các chất thuận từ khác. 


Khác với tính thuận từ và nghịch từ, tính sắt từ là tính chất của mạng lưới tỉnh 
thể chứ không phải là tính chất của nguyên tử hay phân tử, vì vậy chỉ có các chất 
răn mới có tính sắt từ. 


Trong tỉnh thể của các chất sắt từ (như Fe chăng hạn), tồn tại những “miễn từ” 
có kích thước cỡ 10 đến 10” cm, trong đó chứa hàng triệu nguyên tử mà tất cả các 
momen từ của chúng đêu song song với nhau. 

Trong tính thể sắt chưa nhiễm từ thì những miền khác nhau sắp xếp hoản toàn 
tuỳ tiện. Tuy nhiên, trong từ trường các raomen riêng biệt có khuynh hướng sắp xếp 
song song với từ trường, như vậy các miền từ tăng cường lần nhau. 

Nếu khi dưa ra ngoài từ trường mà các miễn vẫn còn song song thì sắt vẫn giứ 
momen từ và trở thành nam châm vĩnh cửu, 


2 Tước 
Z2 £E đó x44 
N S8 M san 
ì 1 zt 2z II lo... 

⁄ = ` SS= 


a) Sát chưa nhiễm từ b) Sát trong từ trường 


Hình 2.27. Các miễn từ trong sắt 


6.4. Các nguyên tố họ Lantan và họ Actini 


Các nguyên tố họ Lantan và họ Actini có ba lớp electron bên ngoài chưa đây đủ, 
trong đó có phân lớp (n-2)f. Nhìn chung, nguyên tử của các rguyên tố này có câu 
hinh electron: 

(n-2)f!*!“(n—1)d1 hoäc 0ng 
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Chúng tạo thành các cation và các hợp chất cộng hoá trị trong đó nguyên tử có 
hai phân lớp (n-1)d và (n-2)f chưa đây đủ. 


Thuộc loại này có hai dãy nguyên tố: 
- 14 nguyên tố họ Lantan (hay còn gọi tà các lantanit). 
- 14 nguyên tố họ Actini (hay còn gọi là các actinit). 


Tất cả các lantanit đều cho các cation hoá trị 3, tạo thành các muối bên và vẻ 
nhiều mặt (hâu như tất cả) giống các muối tương ứng của Se và Ÿ. 


Trong số các đặc tính của họ nguyên tố nảy thì đặc tính chủ yếu là có hoá trị 
bất thường đối với nguyên tố ở đầu, ở giữa và ở cuối dãy. (6e, Tb có hoá trị 4 bèn; 
Eu, Yb có hoá trị 2 bên). 


Cũng giống như các nguyên tố chuyển tiếp và cũng do những nguyên nhân 
tương tự, các lantanit cho các ion có màu và thuận từ. 


Tính chất của các lantanit rất giống nhau, cấu hình electron của 14 nguyên tố 
trong họ chỉ khác nhau ở phân lớp 4f. Ví dụ: 


Ce: 1s?22s”2p53s23p53d194s24p54d194f{25s^5p°6s” 
Pr: 1s°2s22p53s“3p°3d!94s°4p°4d194f35s^5p§6s? 
Nd: 1s°2sˆ2p?3s23p53d194s“4p°4d194f£5s^5p°6s? 
Pm: 1sZ2s22p53s23p°3d194s74p°4d194f°5s^5p°6s? 


V: 1s22s22p53s23p53đ194s^4p54d194f145s25n§66s? 


Phân lớp (n - 2)f ở lớp thứ ba kể từ ngoài vào nên ít ảnh hưởng đến tính chất 
của các nguyên tố trong họ. 


Tĩnh chất của các actinit cũng tương tự như các lantanit nhưng còn phức tạp hơn. 


Về nhiễu mặt, Th tương tự €e nhưng những nguyên tố tiếp sau từ Pa đến Am ởã 
thể hiện những đặc tính mà không nguyên tố nào trong hệ thống tuần hoàn có cả. 


Tuy nhiên, đến Ém thì tính chất của nó rất giống với Gởd và các nguyên tố tiếp 
theo lại qiống nhiều với các lantanit tương ứng. 
6.5. Khả năng tạo phức chất 


Một trong những tính chất đặc trưng nhất của các nguyên tố chuyển tiếp là có 
nhiều khả năng tạo thành phức chất bèn. 


Sở dĩ như vậy vì các nguyên tố chuyến tiếp có các obitan (n-1)d tự do (vì phân 
lớp d chưa đây đủ) nên dễ nhận các cặp electron chưa liên kết của các phối tử để tạo 
thành liên kết phối trí trong các phức chất. 


Ta hãy xét một vài ví dụ. 
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a) Sự tạo thành phức [MnCL,]“ (tetracloro manganat (H)) 


Thực nghiệm cho biết đây là một ion phức có tính thuận từ (trong lon này còn 
có các electron độc thãn). 


sự hình thành phức này được mô tả như sau: 
Mn* + 4L —> [MnCL |2“ 
- Cấu hình electron của nguyên tử Mn và ion Mn?? 
Mn: 1s22s22p53s“3p°3d?4s... 
Mnˆr: 1sˆ2s°2p53s?3p°3d° 
(các obttan 4s, áp còn trồng) 


- Muối lon clorua Ị: CỊ :] cho một cặp electron chưa liên kết để tạo thành liên kết 
cho - nhận (tiên kết phối trí) với ion trung tâm Mn?. 


Sơ đồ tạo thành - lì ta 


Mnˆ! Đã) " ITPTT«: obitan 4s, áp còn trống 
[MnCL] BIHHN 


` 4C] _ 3 
Dấu š chỉ cặp electron của ligan Cl tạo liền kết phối trí với ion MnẺ?. 


Qua sơ đồ trên ta thấy trong phức chất còn 5 electron độc thân, nó là chất thuận ' 
từ. Điêu đó phù hợp với thực tế. 


b) Sự tạo thành phức [Co(NH,),]?* (hexamino coban (TI)) 
Thực nghiệm cho biết phức này là chất nghịch từ (tất cả các electron đã ghép đô]). 
Sự tạo thành phức [Co(NH,),]ˆ* được mô tả như sau: 


- Cấu hình electron của nguyên tử Éo và ion CoỶ? 
Co: 1sˆ2s?2pŠ3sˆ3p”3d74sf 
Co”: 1s^2s^2p63s“3p°3d° 


- Các liqan NH,, sau khi tạo thành liên kết cộng hoá trị với ba nguyên tử hiểro, 
H 
| 
còn một cặp electron chưa liên kết:N—H 


| 
H 


Như vậy, mỗi ligan NH, chuyển một cặp electron chưa liên kết =ho ion kim loại 
trung tầm Co?*. Để nhận 6 cặp electron của các ligan, ion kim loại phải có 6 obitan 
trồng; mặt khác, vì là chất nghịch từ, nó không chứa electron độc thân. 


Dưới đay là sơ đồ tạo thành ion phức [Go(NH,)]”": 
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có” 


ICo¿NH.,)]* 


Qua sơ đồ trên ta thấy, trong ion phức không có electron độc thân, nó là chất 


_Ẩđp _ 


BETTHTE L] lim 
I7 


—_! 





nghịch từ, điều đó phù hợp với thực tế. 


2.1. a) Trong hệ thống tuản hoàn, nếu xếp các nguyên tố theo chiều tăng dân 


ÂU! HI VÀ BÀI TẬP 


của khối tượng nguyên tử thi sẽ gặp những khó khăn gi? 


b) Khi thay đôi khối lượng nguyên tứ bằng điện tích hạt nhân thì sẽ giải quyẻt 


được những khó khăn trên như thế nào? 


2.2. Liệu có thể tìm ra một phản ứng để chứng tỏ rằng ởã tìm ra một nguyên tð 


mới nằm giữa thiếc và antimon trong hệ thống tuần hoàn hay không? 


9á 


2.3. Số lượng tử nào chi liên hệ với electron? Các số lượng tứ nào mô tả obitan? 


2.4. Trong các bộ gồm bốn số lượng tử sau đây, 


- Bộ nào mô tả lớp electron ngoài cùng của nguyên tử? 


- Bộ nào không tuân theo các quy tắc về quan hệ giữa các số lượng tử? 


Electron 


a) Thứ nhất 















Thú hai 


Ib) Thứ nhất 
Thứ hai 
Thứ ba 


Thứ tư 


e) Thứ nhất 


Thứ hai 


2.5. Giải thích ngăn gọn tại sao mỗi bộ số lượng tử sau không đúng quy định đöi 
với một electron của nguyên tứ o1. 


Trong môi trường hợp, hãy thay đôi các hoá trị cho thích hợp. 


1 
a)n=2,=2,1m,= 0,T1n= += XIN 0x sk 
c)n=4,Í=2,m.=0,m =0 d)n=2,= 1, mụ= =3, m= = 
2.6. Xét xem trong các bộ bốn số lượng tư sau đây, bộ nào không đúng quy định? 


Càn thay đôi thể nào cho đúng? 


I ¬ 
_ tì Ì 


+! 





2.7. Viết đày đú bốn số lượng tử đối với mỗi electron năm bèn ngoäi vỏ khí trơ 
(khí hiếm) agon đối với nguyên tố scandi. (Sc: [Ar]3d1!4s?). 


2.8. Một trong những trạng thái kích thích có khả năng xảy ra đồi với nguyên 
tố hiđro là electron nằm ở obitan 4p. Viết tất cả các bộ số lượng tử có thể có đối với 
electron đó. 


2.9. Diên đạt quy tấc Hund bằng ngôn từ của anh (chị) và áp dụng vào viẹc việt 
cấu hình electron của N, € theo các obitan. 


2.10. Giả định là chúng ta bị lạc vào một thế giới khác, ở đó quan hệ giữa các sở 
lượng tử cũng được quy định như ở chúng ta, chỉ khác một điều là số lượng tử phụ 
là một số nguyên có các giá trị từ 0 đến n. Hỏi số hiệu nguyên tử của hai khí hiểm 
nhẹ nhãt trong thế giới đó là bao nhiêu? 


2.11. Có bao nhiêu electron chưa ghép đôi trong nguyên tử ở trạng thái cơ bán 
trong mỗi nhóm sau: 


a) IIA, VÀ, VIHA, HA; b) IVA, VIIA, IA, VIA. 
2.12. Paladi (Pa, Z = 26) có tĩnh nghịch từ. 
Xét xem trong số 3 cấu hình electron sau, cấu hình nào phù hợp với tính chất đó? 


ä) [Kr] 5s“4dÊ b) [Kr] 4d*9 €) [Kr] 5s!4d”. 
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2,13. Viết cấu hinh electron của các nguyên tố sau: 
a) Stronti (Sr) mang tên một thành phố ơ Scôtlen. 
b) Ziriconi (Zr) một kim loại có khả năng chống rỉ đặc biệt và có nhiều ứng dụng 


trong công nghiệp. Các khoáng chất trên Mặt Trăng có hàm lượng Zr lớn bất ngờ so 
với các khoáng chất có chứa Zr trên Mặt Đất! 


c) Rhoởi (Rh) dùng lầm đồ trang sức và làm chất xúc tác trong công nghiệp. 
d) Thiếc được dùng từ thời cổ, hợp kim của thiếc rất phố biến. 


2.14. Hãy diễn đạt định luật tuần hoàn theo câu chữ của anh (chị) và giải thích 
mối quan hệ đó với cấu hình electron. 


2.15.a) Có thế dựa vào tính chất hoá học của các nguyên tố để xây dựng hệ 
thống tuản hoàn không? Trình bày ngắn gọn làm như thế nào, 


b) Có thể dựa vào cấu hình electron của các nguyên tố để xây dựng không? Trình 
bày ngắn gọn xây dựng như thế nào? 


2.16. So sánh các định nghĩa vẽ chu kì, nhóm, phân nhóm trình bày trong phản 1 
và phản 2. Các định nghĩa đó liên quan đến nhau như thế nào? 


2.17. Trong hệ thống tuân hoàn có bao nhiêu chu kì? Bao nhiêu nhóm? Dựa vào 
đâu để xác định số chu kì, số nhóm? 


2.18. Dựa vào đàu để xác định số nguyên tố trong mỗi chu kì? (xét tất cá vác 
chu kì). 


2.19. Hãy nêu nguyên nhân của sự biến đôi tuần hoàn tính chất các nguyên tố 
khi điện tích hạt nhãn tăng dân. 


2.20. a) Viết cấu hình electron của các nguyên tố sau: (dựa theo số hạng quang 
phố nguyên tử viết kèm theo) 


Cr (Z = 24) 7S,; Mo (Z = 42) /S,; W (Z= 74) °Dạ; 
Cu (Z = 29) Sẻ ; Rn (2= 24) °F,; 5m (Z = 62) “fụ. 


b) Dựa vào cấu hình electron, hãy xác định vị trí của các nguyên tế đó trong bảng 
tuần hoàn (chu kì, nhóm A, nhóm B). 


c) Xác đính tính chất hoá học cơ bản của các nguyên tố đó. 


2.21. Viết cấu hình electron của các nguyên tố thuộc nhóm VIA, chu kì 3; nguyên 
tố nhóm VI thuộc chu ki 4 (không dùng bảng tuân hoàn). 


2.22. Vì sao lại xếp các nguyên tố Cu, Ag, Au vào còng nhóm ïT với các kim loại 
kiêm? Tại sao xếp Mn, Te, Re vào nhóm VIT với các halogen? Các nguyên tố của các 
nhóm A, B (cùng số nhóm) có mối liên hệ gì? 


2.23. Trong hệ thống tuần hoàn, các kim loại nằm ở khu vực nào? các phí kim 


nắm ở khu vực nào? 
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Viết cấu hình electron của nhóm kim loại mạnh nhất. Của nhóm phi kim mạnh 
nhất. Của kim loại mạnh nhất. Của phi kim mạnh nhất. Vì sao lại viết như vậy? 


2.24. Dựa vào cấu hình electron, người ta có thể chia các nguyên tố thành mấy 
loại? Viết cấu hình electron chung cho mỗi loại. Nêu tính chất chung của mỗi loại. 


2.25. Dựa vào cấu hình electron, viết phương trình phản ứng tạo thành các lon 


sau và dự đoan từ tính của chúng (thuận từ hay nghịch từ): 
3111908810) 9) 710020) 5U s) 19a 19,102 50) 2) 24blE-)1 T3 \) 20 ẨM s) 1P. vá. 


2.26. Một chất có màu vì nó chỉ hấp thụ một bước sóng của ánh sáng nhìn thấy. 
Ảnh sáng hấp thụ đó kích thích các electron nhảy lên các obitan chua đảy đủ. 


a) Vì sao nhiều muối của nguyên tố chuyến tiếp có màu trong khi đó thì hầu như 
muối của các nguyên tế nhóm A không màu? 


b) Hiệu năng lượng giữa phân lớp 5d và 6s trong nguyên tứ vàng có liên quan 
đến màu vàng của kim loại đó. Biết rằng hiệu năng lượng đó vào khoảng 2,7eV 
(1eV = 1,602 x 10131). Giải thích tại sao vàng lại có màu đặc trưng đó? 


2.27. Các lantanit hay đất hiếm chi còn là “nguyên tố hiếm vừa”. Viết cấu hình 
electron của các nguyên tố sau: 


a) Europl, Eu là nguyên tố đắt nhất trong số các nguyên tố đất hiếm. Giá môi gam 
europi từ 50 đến 100$ Mỹ (Eu: S7). 


b) Ytecbi, Y, tên một làng ở Thuy Điển, nơi đâu tiên tìm thấy nguyên tố này, giá 
rẻ hơi europi, chỉ 15$ Mỹ/gam. (Yh:'S,). 


2.28. Viết cấu hinh electron của các actini sau: 


a) Amerixi, Am (Z = 95) là một nguyên tổ nhân tạo, được dùng để phát hiện khói 
trong nhà (số hạng quang phổ là 291,). 


b) Plutoni, Pu (Z = 94) là một trong những chất phóng xạ nguy hiểm nhất vì tốc 
độ nhanh và phóng ra hạt œơ. Được dùng để chế tạo vũ khí hạt nhân (số hạng quang 
phổ là 'F,). 


c) Einsteinl, Es (Z = 99), nguyên tố này mang tên nhà bác học thiên tài Einstein 
(số hạng quang phổ là “T/.). 


2.29. Dựa vào cấu hình electron, hãy giải thích độ bẻn của các ion lantarit sau: 
Ce“* và Eu””. 


2.30. Những ion não sau đây thuận từ? 
a) MoỶ*; Au?; Mn“?; HÍ°'; 
b) V”'; €Cd3*; CoỶ*; Adq”. 


7 - ĐLTH&HTCNT Q7 
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2.31. Dựa vào số hạng quang phö, hãy viết cấu hình electron của các íon sau: 
a) Mnˆ?  Sz/); Fe“r D.); Cu*(£D«„) b) Crˆ+ (10g); ĐT C1), 

c)V”' x3 MÔ T.) d) Co“* Ca); Cổ (D,}. 

Dựa theo kết quá trên hãy cho nhận xét: Đối với các nguyên tố chuyển tiếp, khi 
hoá, các electron ns bị tách ra trước hay các electron (n-1)d: 

2.32. Không nhìn vào bảng tuân hoàn, hãy xác định số hiệu nguyên tứ của tất cả 
khí hiếm, biết rằng trừ heli ra, tất cả khí hiếm khác đều có cấu hình lớp electron 


hoá trị là nsˆnpZ. 


PHẦN HA 


SỰ BIẾN ĐỐI TUÂN HOÀN MỘT SỐ TÍNH CHẤT 
QUAN TRONG CA NGUYÊN TỬ VÀ ĐƠN CHẤT 


“... Rõ ràng là trong sự phát triển của khoa học, tương lai sẽ ngảy càng có 
nhiêu khá năng tính toán lï thuyết... 


Nhưng hoá học không thể quy về vật lí học. Hoá học có hàng loạt quy luật chỉ 
đặc trưng cho nó; trong số đó định luật tuân hoàn là quan trọng nhất... ˆ 


Karapechian, 1957 (Nga) 


Tuỷ theo sự biến đối tính chất của các nguyên tố theo chiều tăng của điện tích . 
hạt nhân, có thể chia chúng thành hai loại: 

- Những tính chất biến đối không tuần hoàn. 

- Những tính chất biến đối tuần hoàn. 

Những tỉnh chất biến đổi không tuần hoàn : 

Những tính chất này phụ thuộc một cách đơn điệu vào điện tích hạt nhãn. Chúng 
không phụ thuộc trực tiếp vào cấu hình electron của nguyên tử nguyên tố đó. 

Loại tính chất này không nhiêu, ta có thế kể: 

- Sự biến đối số sóng của quang phố tia X của các nguyên tố. 

- Khối lượng nguyên tử. 

- Nhiệt dung nguyên tử. 

Những tính chất biến đổi tuân hoàn : 

Những tính chất này phụ thuộc trực tiếp vào cấu hình electron, đặc biệt là các 


lớp electron bên ngoài. 


Loại tính chất này bao qỗm các tính chất hoá học và một số lớn tính chất vật lí 
của các nguyên tố và càng ngày người ta càng phát hiện ra thêm nhiêu tính chất 
biến đổi tuàn hoàn mới. 
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lr¿Au L 
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Số hiệu nguyên tử 


Hình 3.1. Ví dụ vẻ sự biến đối tuần hoàn và không tuần hoàn 

— Sự phụ thuộc tuyến tính qiữa căn bặc han của số nghịch đảo bước sóng (I2) cúa quang phố tia 

X (đối với dãy K, L, M) và vị trí cúa các nguyên tô trong hệ thống tuân hoàn, 

- Sự phụ thuộc tuần hoàn giữa thế tích nguyên tử (SH g6 lU cmẢ và vi tr của các 

nguyên tố trong hệ thống tuản hoàn. khối lương riêng 

Sau đây là một số tính chất biến đối tuần hoàn quan trọng: 

- Tĩnh chát của nguyên tử các nguyên tố: 

Bán kính nguyên tử; thể tích nguyên tử; bán kính ion. 

Năng lượng ion hoá; ái lực với etectron; độ âm điện 

Hoá trị; số oxi hoá. 

Từ tính; màu sắc. 

- Tính chất của các nguyên tổ ở trạng thái tự do (đơn chất) 

Độ cứng; hệ số giãn nở; chiết suất; tỉ khối; nhiệt độ nóng chảy, nhiệt nóng chay; 
nhiệt độ sôi; nhiệt bay hơi, nhiệt thăng hoa, nhiệt sonvat hoá của các ion; độ dân 
điện; độ dân nhiệt... Các tính chất điện hoá: thế điện cực. 


- Tĩnh chất cúa hợp chất 


Tính chất axit - bazơ, tính oxí hoá - khử; các tính chất nhiệt động: nhiệt tạo 
thành các chất, entropi, thế nhiệt động v.v... 
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Trong số các tính chất kế trên, có một số tính chát quan trọng nhất cho phép tiên 
đoán và giải thích tính chất hoá học của các nguyên tố cũng như quy luật biến đôi 
những tính chất đó khi điện tích hạt nhân tăng dần. Đó là: 

- Sự biến đối cấu hinh electron. 

- Bán kinh nguyên tử; bán kính ion. 

- Năng lượng ion hoá; ái lực với electron; độ âm điện. 


- Hoá trị; số oxi hoá. 


1. BÁN KÍNH NGUYÊN TỬ. BÁN KÍNH I0N 


Vì electron có tính chất sóng nên nguyên tử không có giới hạn xác định nghièm 
ngặt. Do đó khöng thể ởo được kích thước tuyệt đối của nguyên tử tự do. Người ta 
thường xác định bán kính của các nguyên tử liên kết với nhau bằng một kiểu liên 
kết hoá học nhất định. Do đó, ứng với các kiểu liên kết khác nhau, người ta xác định 
được các bán kính nguyên tứ khác nhau và ta nên xem các bán kính này như những 
đại lượng hiệu dụng (đại lượng thể hiện trong thực tế). 


Người ta xác định bán kính hiệu dụng khi nghiên cứu cấu tạo phân tử và tỉnh thế. 
1.1. Bản kính nguyên tử 
1,1.1. Bản kính cộng hoá trị 

Bán kính cộng hoá trị của một nguyên tứ bắng nửa khoáng cách giữa hạt nhàn 
hai nguyên tử của cùng một nguyên tổ tạo thành liên kết cộng hoá trị đơn (trong 
các đơn chất khí hay rắn). 


Chăng hạn, khoáng cach giưa các hạt nhân trong phân tứ hidro (H,,H - H) là 
ũ ' 
0,74 A, do đó bán kính cộng hoá trị của hiđro được coi băng một nửa khoảng cách 
ö 
đó tức là 0,37A. 


Khoảng cách giữa các hạt nhân trong phân tử Cl, (CL - CŨ) là 1,988 Ã, do đó bán 
` là, 
kinh cộng hoá trị của clo băng 0,99 Ä. 
Bán kính nguyên tử cacbon trong kim cương và trong một số lớn hợp chất vô cơ 
h | No EAP TP 6 
(có liên kết đơn Ê - ©) là 0,77A và của silic (S1 - S1) là 1,17A. 


Khi nghiên cứu độ dài cúa liên kết cộng hoá trị, người ta thấy bán kính cộng hoá 
trị có tính chất cộng tính: khoảng cách giữa hai nguyên tử A - B bằng trung bình 
cộng khoảng cách giữa A - A và B - B. 

Chăng hạn, độ dài liên kết đơn € ~ Sĩ được xác định bằng thực nghiệm là 1,94 h 
trùng hợp tốt với kết quả tính toán : 


dc cv =Tc +ry => 1/94 Á =0/77Ã +1,17Á. 


Việc áp dụng quy tắc cộng tính trong ruhiêu trường hợp cho những kết quả phù 
hợp tốt với thực nghiệm. 
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l6) 
Bảng 3.1. Độ dài liên kết theo tính toán và thực nghiệm (theo A) 


Bán kính Độ đài liên kết 
| | | 
C- Ï — 0,77+ 1,35 2/12 2.14 - 0.02 
| ¬ c 











C- Bí 077 + 1.14 lUOI 1.94 -_0.03 
C-CI — luận | I.76 sấy" 
tạ} 1.49 | L36 Thập 

' Pin inc 2.52 2.44 .... 

I.17+ 1.14 5š Ì lạ 

742100 | — Pi|7 

174072. 1,89 I.56 — 033 
px. I.09 88. +01 | 
B<:€i I.85 | l?? + sửi 
B-E 0,85 + 0,72 — L1 L,29 028 — 


“S-lr 1,04 + 1,14 








IS — CỊ I,04 + 1,00 







I.04+ 0.72 


L,Ø0Ó0 + 1,14 


Tuy nhiên, trong một số trường hợp có sự sai lệch so với cách xác định trên. 
Nguyên nhân là do: 


- Có sự tạo thành liên kết kép (độ bội của liên kết tăng, bán kính cộng hoá trị giảm). 
- Liên kết không phải cộng hoá trị thuần tuý mà có một phân tính chất ion. 


- Có sự lai hoá các obitan liên kết; sự lai hoá này quy định dạng hình học của 
phân tử cộng hoá trị. 
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Bảng 3.2. Độ dài liên kết và năng lượng liên kết 


Độ dài liên kết (À) Năng lượng liên kết (kJ/mol) 
na 6. 


XE ⁄£ O 
1.54 











[Liên kết 


38 | 


N 1.45 
 ẺN^‡N | I,24 I00 -| 
N=N 1,10 226 


| O-O I.48 33 (H.O,) = 


S—_=.-5 _--. 





O=O [21 118 (O›) 
O=O I,12 (O3?) _ — 

ñ C—N 1,47 " Jộ " | 
C=N L.34 147 
C=N ˆ114(CNO SÀN: " 
C—O 1.43 34 
C=O N9, 177 ãxw 

| #“§ 1. l5 (CS) I28 ' 

có NO — 136 - ì 
N=O. mwưẽx l J] 


Sự sơi lệch với cộng tính càng lớn nếu các nguyên tử liên kết với nhau có độ âm điện 
càng khác xa nhau. Vì tính chất của liên kết phụ thuộc nhiều vào hiệu số độ âm điện 
nên tính chất ion của liên kết là nguyên nhân gây nên sự sai lệch như ở trên đã xét. 


—.^+* 
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Để thế hiện một phần tính chất ion của liên kết V. Schomaker (Sömảycơ) va 
D. Stevenson (Stivensơn) đẻ nghị một phương trình kinh nghiệm để xác định bán 
kính cộng hoá trị 


Vụ SE + Th €/0/00 (7 1g) 


Trong đó, X„, và 1X; là độ âm điện của nguyên tố A và nguyên tố B theo 
thang Paulind. 


Phương pháp trên tuy không có cơ sở lí thuyết những cũng góp phân hoàn thiên 
phương pháp xác định bán kính cộng hoá trị. 


1.1.2. Bán kính kim loại 


Bán kinh kim loại được xác định bằng nửa khoang cách giữa các hạt nhân nguyên 
tứ năm cạnh nhau trong tỉnh thể kim loại. 


1.1.3. Bán kính Van de Van 


Là bán kính của các nguyên tử không tiên kết. Chúng được xác định theo khoảng 
cách giữa các nguyên tử trong chất rắn hay chất lỏng, trong đó các nguyên tứ năm 
trực tiếp bên nhau nhưng không liên kết với nhau băng liên kết cộng hoá trị, liên 
kết ion hay liên kết kim loại. Chăng hạn, bán kính của các khí hiếm. 


Trong các loại bán kính kê trêm thi bán kính cộng hoá trị của các phi kim và bán 
kính kim loại của các kim loại tương ứng một cách gản đúng với bán kính của các 
nguyên tử trung hoà. 


1.1.4. Bán kính xác định bằng phương pháp tính toán lí thuyết 


Các phương pháp xác định bán kính nguyên tử kể trên đều dựa vào thực nghiệm 
đo khoáng cách giữa các hạt nhàn nguyên tử của các nguyên tứ khác nhau. 


Về mặt tính toán lí thuyết, dựa vào cơ lượng tử, người ta đã rút ra biêu thức xác 
định bán kính nguyên tử của một nguyên tố như sau: 
_ GHẾ 
F Nguyen tủ _Z-—-ỢØ 


r (bản kính nguyên tử) là khoảng cách từ hạt nhân đến chô electron có mật độ 
lớn nhất. 


œ là một hằng số. - 
n là số lượng tử chính đối với lớp electron bên ngoài. 
ø là hằng số chắn (sẽ nói ki hơn trong phân “Năng lượng ion hoá”). 


Các giá trị bán kính nguyên tử xác định theo lí thuyết chưa phù hợp tốt với các 
giá trị thực nghiệm. Tuy vậy, qua phương pháp trên, ta cũng thấy được những yếu 
tố ảnh hướng đến sự biến đổi bán kính của các nguyên tử. 


Bảng sau đây ghi bán kính nguyên tử của các nguyên tố thuộc các nhóm ÀÂ 
O Ö 
(độ dài tính theo picormet pm = 10”!“m hoặc tính theo angstrom Ä, 1 À = 100 pm). 
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'uTm] 3.3. Bán kính nguyên tử của các Ti tố nhóm A mm 


Ne 

.Ã ” F 2 ° Xã _ - - 0,72 
Na + AI Sỉ P S C|Ị Ar 
|.86 [.60 I.43 I.I8 I.10 I,03 I.,00 ().08 
K Ca 
2,2 1,97 n 1ó L lá 

| 
Dài s ah vă „ 1.33 


- Các dừữ kiện vê bán kính nguyên tử của các nguyên tố qhi trong bảng trên được trích trong tạp 
chi Journal of Education, Pergamon Press, 0xford, 1984. 


















- Các dữ kiện trích theo các nguồn góc khác nhau có thế rất khác nhau. 


Ví dụ, bản kinh của nguyên tử nitơ có thể có các giá trí từ 0,50 A(50 pm) cho đến 0,92A (92 pm), bản 
kính của nguyên tử oxi —- có thế có giả trị từ 0,60 A (60 pm) đến 


0,73 Ầ (73 pm). 


Vì vậy, khi dùng các dừữ kiện cản chú ý lấy theo củng nguồn gốc. 










7A 8A 
HO HeO 
037 03I 
1A 3A 

© ® ®@ ® © 
152 0.85 077 070 073 0.72 71 

Đ@®@®@6@®S®@ 
61 so 1.43 103 “100 0/98 
C. I.35 122 "ã l9 114 L2 
` 2 4g 1,67 1.40 1.40 “142 133 LAI 
‹ _ “+ 170 1.50 l6 - (140 (141) 


Hinh 3.2. Sự biến đối bán kinh nguyên tử của các nguyên tố 
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1.1.5. Sự biến đối bán kính nguyên tử của các nguyên tố 
trong hệ thống tuần hoàn 


- Trong một chu kì (xem hình 3.1) 


Bán kính nguyên tử của các nguyên tố giảm đản tù trải qua phải. Sơ di như 
vậy là vì: 
Theo cöng thức tính bán kính nguyên tử ở trên : 
_ ,nn^ 
¿—=GØ 
Trong một chu kì, n có giá trị như nhau ơn =€_ là một hằng số; ø là hăng 
số chắn (sẽ nói kĩ ở phân sau), nói chung (Z -ø) tăng khi Z tăng, vì vậy khi Z 
tăng, r giảm. Nói khác ổi, trong một chu ki, số lớp electron của các nguyên tử 
như nhau, khi đi từ nguyèn tố nọ đến nguyên tố kia, điện tích hạt nhân tầng 
lên một đơn vị (nói chung ơ tăng kém một đơn vị). Kết quả là electron bị hút 
vê phía hạt nhân mạnh hơn làm cho bán kính nguyên tử giam ởi. 


Đối với các nguyên tố họ d, sự thay đổi có chậm hơn, đặc biệt là đối với họ sắt, 
ö lê) 
ví dụ Fe (1,26 Â), Co (1,25 Ä), Ni (1,24 Â). 


Đối với các nguyên tố họ Lantan và Actini thì sự thay đổi còn chậm hơn nữa. Tù 
~ +“ P 0 _* ~ ~ ^ˆ ` . O ^ 
nguyên tố số 58 là ceri (1,83 A) đến nguyên tố sô 71 là Lluteci (1,74 A), qua 14 nguyên 
~ 2 › ^^ - Ð 
tố mà bán kính nguyên tử chỉ thay đôi có 0,09 A. 


Đó là vì ở các nguyên tố này, electron tăng thêm được điền vào lớp electron đang 
xây dựng đở ở sâu bên trong (lớp thứ hai và Lớp thứ ba kế từ ngoài vào) nên ít ảnh 
hưởng đến kích thước nguyên tử. 

(Sở di như vậy là do hằng số chắn ơ của các electron s lớn hơn ơ của các 
electron p; ø của các electron d lớn hơn của các electron Í: G,>Ø,> Gạ> Ơự, vì 
vậy mà khi Z tãng lên một đơn vị, (Z -ơ ) cũng tăng gần một đơn vị \àm cho r không 
qiảm bao nhiêu.) 

Trong mọt nhóm (xem hình 3.1) 

— Đối với các nguyên tố nhóm A 

Bán kính nguyên tứ của các nguyên tố tăng từ trên xuống dưới khi điện tích hạt 
nhân tăng lên chủ yếu \à do số lớp electron tăng lên. Trong công thức 


- ơn 
7 .—œ 
r tỉ lệ với n“. 


Sự tăng tương đối lớn nhất là đối với hai nguyên tố nhẹ nhất trong nhóm và tăng 
ít nhất là đối với hai nguyên tố nặng nhất trong nhóm. 
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¬ Đối với các nguyên tổ nhóm B 


Khi chuyển từ nguyên tố đầu nhóm đến nguyên tố thứ hai, bán kính có tăng lên; 
từ nguyên tố thứ hai đến nguyên tố thứ ba, bán kính ít thay đối (có khi khỏng đối 
hoặc giảm đi chút ít). 

Khi thêm vào nguyên tứ các electron d và f (những electron có khả năng chắn 
yếu (có ơ nhỏ)) là nguyên nhãn chủ yếu làm cho kích thước của các nguyên tử cuối 
nhóm tăng không đáng kế. 
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Hình 3.3. Đồ thị biểu diễn sự biến đốn bản kính nguyên tử của các nguyên tố 
theo chiêu tăng của điện tích hạt nhân 


1.2. Bán kính ion 


Việc xác định bán kính ion phức tạp hơn là xác định bán kính nguyên tử. Thực 
nghiệm chỉ cho biết khoảng cách giữa hạt nhân các ion chứ không cho biết tỉ lệ bán 
kính của chúng. 


- Xác minh sự có mặt cúa ion có trong tỉnh thế: 
Có hai cách xác minh sự có mặt của ion trong tỉnh thể rắn: 


- Một cách gián tiếp, ta biết được sự có mặt của các ion trong tỉnh thể chất răn là 
sự dãn điện cúa các muối nóng chảy và của dung địch muối. Kết qua tính toán năng 
tượng mạng lưới tinh thể ion rất tốt. 


— Một cách trục tiếp, ta có thể xác minh sự có mặt của các ion dựa vào bản đỏ mật 
độ phân bố electron thu được bằng phương pháp phân tích rontgen (rơnghen). 
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Bản đỏ này chẳng những cho biết vị trí tương đối của hạt nhân mà còn cho biết 
mật độ electron xung quanh hạt nhân. 


Hình vẽ sau đây trình bày bản đỏ đường mức mật độ electron (số electron 
0 , : 
trong Ä3) đối với NaC\ (mồi đường nối các điểm có mật độ electron bằng nhau). 





Hình 3.4. Bản đỏ mật độ electron dọc theo mặt bên mạng lập phương của natri clorua 


Ta thấy mật độ điện tích electron giảm dẫn khi xa hạt nhân, ở vòng ngoài cùng 
chi còn 0,1 và ở vùng giữa các hạt nhân là những đại lượng còn nhỏ hơn. 


Nếu lấy tích phân mật độ điện tích electron xung quanh hạt nhân theo toàn 
thể tích bắt đầu từ một rìa bất kì có mật độ điện tích nhỏ nhất thì quanh hạt nhân 
nguyên tử natri tống điện tích bằng 10,05 electron, còn đối với hạt nhân nguyên 
tứ clo nó sẽ bằng 17,70 electron. Điều đó đã chứng minh trực tiếp có sự chuyến 
dời electron khi tạo thành ion Na" (10 electron) và CLF (18 electron). Có khoảng 
0,25 điện tích electron trong không gian giữa các hạt nhãn. 

Khu vực mật độ điện tích nhỏ nhất có thể coi là ranh giới xác định giữa hai iori 
hình cầu chứa phân lớn điện tích. 

Nhờ bản đỏ mật độ electron, người ta đã xác định được bán kính của cation và 
anion (theo A) trong các hợp chất sau: 


ĐO | l6 


KCI I,45 I,70 










NaC'] 
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Hợp chất  ¡ 
——==—..---_--.-.}..... 






II” | II: 
_—_ ©aHon i qnIon 
CatF~, I.26 | Ì.IO 
MeO I,02 I,09 
| CuC] I,I0 l,25 


Tiếc răng bằng phương pháp trên, người ta mới chỉ xác định được bán kính ion 
trong một số ít tỉnh thể. 


Ngày nay, trên thực tế người ta thường dùng hệ bán kính ion xác định theo 
Goldsmith (Gônsmit) hoặc hệ bán kính theo Pauling. Các giá tri đó cũng gân nhau. 
1.2.1. Hệ Goldsmith (hệ kính nghiệm) 

Từ năm 1920, Landé (Lan-đê) là người đâu tiên đã xác định bán kính của các lon khi 
giả đình rằng trong tinh thể liti halogenua, các ion halogen nằm tiếp xúc với nhau. 

Đến năm 1926, Gotdsmith dựa vào các dữ kiện thực nghiệm, đặc biệt là trong tính 
thế học, đã xác định được bán kính cúa ion florua và của ion oxit. 

fr- = 1,33 Ẳ ¡ To2- = 1,32 Ẳ 
Về sau, Pauling hoàn thiện các dử kiện của Goldsmith và lấy bán kính của ion 
O ` 
oxit Ô“~ raa- = 1,40 Ä. 
Từ các dữ kiện trên, xác định bán kính của các lon khác. 
1.2.2. Hệ Pauling (hệ bán kinh nghiệm) 

Pauling bắt đầu nghiên cứu khoảng cách giữa các ion của bốn muối halogen kim 

loại kiêm là NaF, KCL, RbBr và Ca[. 


Đối với các muối đó có thể coi đa số các yếu tố ảnh hưởng đến kích thước ion là 
như nhau vì rằng mỗi ion trong tính thể đều có cùng số electron (đăng electron), đêu 
mang một điện tích và tỉ lệ bán kính giữa cation và anion đều vào khoảng 0,75. 

Pauling cho rảng kích thước của các ion tỉ lệ nghịch với điện tích hiệu dụng của 
hạt nhàn tác dụng đến các electron bên ngoài. 

Điện tích hiệu dụng của hạt nhân băng điện tích hạt nhân Z trừ đi hằng số chẳn ø 
gày nên bởi các electron bên ngoài ion. Hằng số chắn ơ được Pauling xác định bằng 
Lí thuyết và báng các giá trị của số hạng quang phố rơnghen. 


Như vậy, đối với bán kính của hàng loạt ion đảng electron có thế được mô tá bằng 
phương trình sau: 





` ẩ bổ ~Z Tion = VÀ _= Ñ 
œ là ruột hằng số 


n là số lượng tử chính đối với lớp electron ngoài cùng. 
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Đối với bán kính của các ion trong tỉnh thể muối nêu trên có thế được xác định 
bơi hệ thống hai phương trỉnh hai ẩn số sau: 


Phương trình (1) dựa trên những dữ kiện thực nghiệm: 


nón Ê Fam¿¿ = d (khoảng cách giữa hai hạt nhân) 
Phương trinh (2): Ấn ha - vàn Ø) 
Íamon (ng G) 


Chẳng hạn giải hệ hai phương trình trên để xác định bán kính của Na! và F- 
trong tinh thê NaF. 


Với Na" và Fˆ đêu có cấu hình electron 1s22s22p?, do đó n, ơ, ø như nhau chỉ 
khác Z. 


F 


O 


gạt tiệc =231A (thực nghiệm) 


2 
_ _ "-..: 


. ơn? b 
'Ma*” TT 42,15 (0) 


chia (a) cho (b) được rụ.,‹ = 0,95 Ầ 

Giái hệ phương trình trèn với các tinh thể muối còn lại ta được : 

lon Na” K' Rb" Cs” 3D CL Br” L 
(Á) 095 133 1⁄48 169 136 181 195 2,16. 


Bảng 3.4 Bán kính của một số ion thường gặp (theo Ä) 


Li? e NỶ O~ F 
0.90 —~ : l7. LÔ 126 | L9 






II 
1.67 
K† Br. 
].52 !.82 
Rb† I | 
I,6Õ 200 
Cs† Ba^† TỊ‡† 
1.81 !.49 1.03 


Ghi chủ: Nguồn trích dẫn như phản bán kinh nguyên tử. 


Cân chú ý rằng các dữ kiện trích theo các nguồn gốc khác nhau có thể rất khác nhau. Phần trên 
đã nêu sự khác biệt đối với các bán kính nguyên tử. Đối với bán kính ion cũng tương tự. Vì vậy khì 
dùng các dư kiện cản chú ý lấy theo cùng nguồn gốc. 
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Nhìn vào bảng trên ta thấy: 


- Bán kính của ion dương bao 
giờ cũng nhỏ hơn bán kính của các 
nguyên tử trung hoà tương ứng. Ví 
dụ, bán kính của nguyên tử liti là 
1,52 Ẫ. trong khi đó thì bán kính của 
ion Li* chỉ còn là 0,90 Ã (hình 3.5). 


Sở di như vậy là vì khi một electron I.52Ä 0.90Ä 


(hay những electron) bị tách ra khỏi L] 
nguyên tử, các electron khác không n 5. = R _ 
còn chịu tác dụng của lực đẩy của | ˆ | ` 
electron đó, cho nên các electron còn Hình 3.5. r„ < r,, 

lại bị hút mạnh vào nhân (tác dụng 
chắn của các electron giảm đi, điện 
tích hiệu dụng của hạt nhân tăng). 


Sự giảm bán kính càng lớn khi 
electron (hay những electron) bị tách 
ra làm mất hắn một lớp electron. Ví 
dụ đối với nguyên tử liti, khi electron 
2s! bị tách ra, lớp thứ hai không còn 
nữa mà chỉ còn lại lớp thứ nhất. 

Lớp vỏ electron của các cation có 
cấu hình khí hiếm được liên kết với 
hạt nhân chặt chẽ hơn làm cho sự Hình 3.6. r,- > r, 
biến dạng dưới tác dụng của trường 
ngoải khó khăn hơn. 








0.72Ä 


Mặt khác, tác dụng phân cực hoá ion tỉ lệ với cường độ điện trường trên bẻ mặt ion 


(Ze)° 
Œ- tệ” 


, trong đó Z là điện tích của cation). Cho nên ta thấy rằng: cation với điện 
tích dương lớn và bán kính nhỏ có tác dụng phân cực hoá các anion khác rất mạnh. 


- Bán kính của ion âm bao giờ cũng lớn hơn bán kinh của nguyên tử trung hoà 
tương ưng. 

Khi kết hợp electron vào nguyên tử trung hoà thì bán kính của nó tăng lên 
nhanh chóng (hình 3.6). 

Ví dụ bán kính của nguyên tử clo là 1,00 Ẫ, trong khi đó bán kính của ion clorua 

O O 

(ClL-) là 1,67 A ; bán kính của nguyên tử nitơ là 0,70 A, còn bán kính của ion nitrua 
(N3) là 1,71 Ã. 
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Sở di như vậy vì khi kết hợp electron vào nguyên tử thì tác dụng chắn của các 
electron tăng lên, điện tích hiệu dụng (Z- ø) của hạt nhàn giảm đi. 


Như vậy, mật độ electron trong các anlon kém dày đặc hơn là trong các nguyên 
tứ trung hoả tương ứng. 


Sau này ta sẽ thấy rằng tác dụng hút của hạt nhân đến lớp vỏ electron yếu đi lầm 
cho anion dẽ bị biến dạng hon khi có tác dụng của điện trường ngoài. Độ biến dạng 
sẽ càng lớn nếu kích thước và điện tích âm của anion càng lớm. 


1.2.3. Các quy luật biên đôi bán kính ion đơn 


(1) Đối với các ion có cùng điện tích và lớp vỏ electron có cấu trúc như nhau, nếu 
số lớp electron càng nhiều thì bán kính càng lớn (sự biến đối theo cột dọc). 


(2) Đối với các ion đắng electron, bán kính giảm ởổi khi điện tích hạt nhân tăng. 


Bảng bán kính các ion đẳng electron dưới đây xác minh những điều trình bày trên. 


Bảng 3.5. Bản kính của các ion đẳng electron (Ä) 


` lÍe Lì [v-' ” 
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lš _Il>lŠ 
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5¬¿ y6: |::§ 








I,1§ | lỗ j2 


Sự biến thiên bán kính ion theo hàng ngang và cột dọc nêu trên được giải thích 
như sau: 


ơn” 
2Z-Ơ 





Theo công thức tính bán kính ion: r„„ = 
ö: hăng số chăn của các electron 


- Trong một chu kì, œ là một hằng số, trị số n không đõi, điện tích Z tăng từng 
đơn vị khi đi từ nguyên tố nọ đến nguyên tố kia, trong khi đó thì hằng số chắn ơ 
(của môi electron) giũ hầu như không đôi đối với các ion có cùng cấu hình electrori, 
vì vày bán kính ion giảm dân. 

- Trong một phãn nhóm, cả trị số n, Z và ơ đêu tăng nhưng không thay đôi 
nhiều, lại thêm n tăng theo bình phương nên bán kính ion tăng. 


Sự biến đôi bán kính ion cũng diễn ra tuần hoàn theo chiều tăng của điện tích 
hạt nhân (xem hình 3.7). 


Như trèn đã nêu, tuy không thê nói về bán kính nguyên tử, bán kính Ion một 
cách chặt chẽ, các phương pháp xác định băng lí thuyết và thực nghiệm còn cho 
những kết quả chưa thật trùng hợp ... nhưng bán kính nguyên tứ và bán kính ion 
vản là những đặc trưng quan trọng của các chất. 


Bản kính nguyên tử và bán kính ion có lên quan chặt chẽ đến nhiều tính chất 
khác như năng lượng ion hoá của các nguyên tố, tính axit - bazơ của các hldroxit, 
năng lượng mạng lưới ion ... Từ bán kính ion, có thể dự đoán kiêu mạng tỉnh thế 
của các hợp chất ion. 


Biết được sự biến đôi bán kính nguyên tử và bán kính ion củu các nguyên tỡ, ta 
còn có thể hiển được nhiêu tính chất quan trọng khác như sự biến đối tính tan, độ 
bên đối với nhiệt của các muối ... 
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Hình 3.7. Mối tương quan giữa bán kính nguyên tử và bán kính ion(cation và anion) (theo pm) 
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2. NĂNG LƯỢNG TION HOÁ 

Năng lượng ion hoá của một nguyên tố (còn gọi là thế ion hoá) Ìlà năng lượng cân 
thiết để tách một electron ra khỏi nguyên tử tự do, ở trạng thái không kích thích. 

Chính xác hơn, đó \à nầng lượng ion hoá thứ nhất (kí hiệu là I.). Năng lượng ion 
hoá thứ hai, thứ ba... (L, 1.,...) là năng lượng cản thiết để tách electron thứ hai, 
thứ ba... ra khỏi lon dương có điện tích 1+, 2+... Trong hoá học, Ï, có ÿ nghĩa quan 
trọng nhất. 

Thường người ta xét năng lượng ion hoá đối với một mol nguyên tử hay ion. 

Đó là năng lượng cản thiết để tách hoàn toàn một mol electron ra khỏi nguyên 
tử (hay lon) ở trạng thái khi, 

Náng lượng ion hoá được đo bằng electron-von (eV) hoặc kcal/moÌl hay 
kJ/mol©), 

Vì quá trình tách electron ra xa hạt nhàn cần nhận năng lượng nên năng lượng 
ion hoá bao giờ cùng có dầu dương (giống một phản ứng thu nhiệt). 

Năng lượng ion hoá là một trong những tính chất đặc trưng nhất của nguyên tố 
và có thể xác định trực tiếp được. Nó quy định tính chất của liên kết hoá học và ở 
một mức độ nhất định, độ bến liên kết; nó quy định tính chất oxi hoá - khử của các 
nguyên tố... 

Vì vậy, việc nghiên cứu những yếu tố ảnh hưởng đến năng lượng ion hoá là hết 
sức quan trọng. Cũng chính những yếu tố này sẽ giúp ta hiểu được nhiều quy luật 
biến đổi tính chất của các nguyên tố trong hệ thống tuần hoàn. 

2.1. Những yếu tố ảnh hưởng đến năng lượng ion hoá 

Ta biết rằng năng lượng ion hoá (T) của một nguyên tố về trị số bằng năng lượng 
của electron liên kết yếu nhất với hạt nhân nguyên tứ nhưng ngược dấu nhau. 
2, 2m mef 
n^ h2 

Trong đo: 2 là điện tích hạt nhân nguyên tử. 

n là số lượng tử chính (số lớp của electron bị tách ra). 
h là hằng số Planck. 
m, e là khối lượng và điện tích của electron. 

Nếu nguyên tử chỉ gồm có hạt nhân và một electron thì năng lượng ion hoá phụ 
thuộc vào: 

- Điện tích hạt nhân nguyên tử (2). 


- Khoảng cách giữa electron và hạt nhân (n). 


(1) 1eV = 1,6022 x 107121; 1eV = 96,487 kJ/mol 
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Nếu nguyên tử có nhiều electron thì ngoài những yếu tố trên, năng lượng ion 
hoá còn phụ thuộc vào tương tác đây giữa các electron (hiệu ứng chắn) và vào hình 
dạng của obitan (hiệu ứng xâm nhập). 


2.1.1. Hiệu ứng chắn 


Trong nguyên tư, ngoài electron được tách ra còn có các electron khác, cho nên 
ngoài lực hút của hạt nhăn, electron đang xét đó còn chịu Lực đây của các electron 
khác còn lại. Kết quả là lực hút của hạt nhân đó bị giảm đi dường như là điện tích 
của hạt nhân bị giám đi một lượng. Một cách hình ảnh, có thể cho răng các electron 
còn lại tạo nên một màn chắn giữa hạt nhãn và electron đang xét, làm cho chỉ một 
phản điện tích hạt nhân có tác dụng thực sự với electron đó. 


Điện tích có tác dụng thực sự với electron gọi là điện tích hiệu dụng kí hiệu tà 
Z(à Và 24 = (2 —- ø), trong đó ơ được gọi \à hảng số chắn, nó biếu thị một cách định 
lượng mức độ chăn của các electron. 


Hàng số chắn ø phụ thuộc vào số electron: electron càng nhiều thi hằng số 
chăn càng lớn. Các electron ở các lớp, các phân lớp khác nhau có mức độ chắn khác 
nhau: các electron ở các lớp bên trong chắn mạnh hơn là các electron lớp ngoài ; 
các electron s chắn mạnh hơn electron p, electron p mạnh hơn electron d; electron 
d mạnh hơn electron † v.v..., ngoài ra các electron độc thân hay ghép đôi cùng có 
mức độ chắn khác nhau. 


Như vậy, để thể hiện hiệu ứng chắn, công thức tính năng lượng ion hoá sẽ là: 
(Z- ø)ˆ 2x”me“ 

W” hˆ 

Đối với nguyên tố hiđro: 2 = 1,n = 1 (vì chi có một electron nên không có tương 
tác đầy giữa các electron) ơ = 0, do äó : 


[= 


2n"me 
HỮ CHỢ 
Công thức tính năng lượng ion hoá I của các nguyên tố có thể được viết qọn là : 
XI 2 
lội 
n 
2.1.2. Cách xác định hằng số chắn ơ 


Có nhiêu cách xác định hằng số chắn ơ: phương pháp thực nghiệm, quy tắc 
gân đúng của Slater (Slâytơ), quy tắc Clémenti-Raimondi (Clêmenti-Raimonđi) v.v... 
trong đó phương pháp thực nghiệm cho kết quả chính xác nhất và quy tắc Slater là 
đơn giản nhất, dê áp dụng nhất. 


Sau đây trình bày cách xác định ơ theo Slater. 
Các electron được chia ra làm các nhóm 1s, 2sp, 3sp, 3d, 4sp, 4d; 4f, 5sp. 
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Mỗi nhóm electron thêm vào øơ một trị số xác định theo quy tắc sau: 


- Các electron lớp bèn ngoài electron bị tách ra (kể từ hạt nhàn) không có ảnh 
hưởng gì. 


- Môi electron trong cùng nhóm electron bị tách ra góp vào một trị số ơ là 0,35 
đơr vị (trừ nhóm 15). 


- Mỗi electron ở phân lớp bên trong áp sát phân lớp electron bị tách ra có 
G =O,B85 đơn vị. 


- Môi electron ở phân lớp bên trong sâu hơn phân lớp (n - 1) có ơ = 1,00 đơn vị. 


~ Nếu electron bị tách ra nằm trên phân lớp d hay f thì phản chăn của mỗi 
electron ở phân lớp sâu hơn là 1,00 đơn vị. 


Tông số phản chắn của tất cả các electron (ngoài electron nghiên cứu) là hằng 
số chắn đối với elelctron đó. 


Ví dụ 1: Hàng số chắn ø đối với một electron hoá trị (electron p1) của nitơ là: 


N: 1S 2s“2p 2p) : 

=- ` = 
(2e ở phân lớp bên trong) 4e cùng nhóm 2sp electron bị tách 
G= (2x0,85) + (42x0,35) = 3,10 


Uí dụ 2: Hằng số chắn đối với electron ngoài cùng của Gd: 





s„ữd: 1Ì T0P ST TH TT 4f!“  5s25p95d! 6sì „ "6S: 

` SA... II VÊP, ... 
G= (50x 1) + (0x0,85) + (1x0,35) (electron bị tách) 
G = 61 


Biết ơ, tính được điện tích hiệu dụng (Z7 - ø). 


2.1.3. Hiệu ứng xâm nhập (ảnh hưởng của số lượng tử obitan L đến năng 
lượng ion hoá) 


Theo cơ học lượng tử, một electron có thế có mặt ở bất kì vị trí nào trong không 
gian quanh hạt nhân nguyên tử. Tất cả các electron, kế cả electron ngoài cùng, 
trong một khoảng thời gian nhất định cũng có thể nằm trong khu vực qân hạt nhãn. 
Vì vậy, có thể nói răng các electron bên ngoài xâm nhập qua các lớp electron bên 
trong vào gân hạt nhàn. Chăng hạn, ở nguyên tử natri: 


Na: 152 2s°22p? 3s! 
Pa. 8. 
K L M 


Electron 3s của lớp M có túc năm trong khu vực qiữa lớp K và L. 


Sự xâm nhập như vậy làm tăng độ bên của liên kết giữa electron bên ngoài với 
hạt nhân. 
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Người ta nhận thấy, đối với cùng một 
lớp electron, mức độ xâm nhập của electron 
s là lớn nhất, của electron p nhỏ hơn, 
của electron d càng nhỏ hơn nữa. Chẳng 
hạn với n = 3, mức độ xâm nhập giảm 
dân theo thứ tự 3s > 3p > 3d... Điều này 
cũng phù hợp với thứ tự điên electron 
vào các obitan đã xét ở trên 3s, 3p, 3d... 


Có thê nói, do các electron s xâm 
nhập sâu hơn vào các lớp bên trong nên 
electron s có mức độ chắn hạt nhãn mạnh 
hơn electron p, electron p chắn mạnh 
hơn electron d cúa cùng một lớp. 


Hình 3.8. Minh hoạ hiệu ứng chắn và hiệu 
ứng xâm nhập 


A. Điện tích hạt nhãn càng lớn, lực hút 
electron càng mạnh (mũi tên đậm), làm cho 
electron khó bị tách ra. 


B. Do đấy nhau, các electron dường như 
“chăn” điện tích hạt nhãn, làm cho lực hút 
của hạt nhân giảm đi, do đó electron dễ bị 
tách ra hơn. 


€. Sự chắn của electron bên trong làm cho 
electron bên ngoài dễ bị tách ra hơn. 


D. Sự phân bố xác suất xuyên tâm cho thấy: 
hảu hết thời gian electron 2s chuyển động 
hơi xa hạt nhân hơn electron 2p; nhưng 
trong một thời gian ngắn, nó lại xam nhập 
gản hạt nhân hơn. Do vậy, electron 2s chịu 
tác dụng của lực hút tổng thể mạnh hơn và 
hơi khó tách ra hơn. 


k° 


j 
e g~^ 


HIls=-l136eV 







He ls =- 34.heV 


ˆ 


He” ls= - 54.4ecV 


B. Sư chân 


He” ls= — 54.4 eV 
A. Điện tích hạt nhân 


P 


` 


2 
Li 2p=— 3.53 eV 










LI 3s = - 5,39 eV 
2§ LLJ 


ls 


Li?” 2s = — 30,6 eV Li 2s=-— 5.39 ecV 


D. Xâm nhập 
của electron s 


Œ. Sự chân của 
electron bên trong 


Xâm nhập của electron 2s 


Xác suất xuyên tăm 





0 2 4 6ó 8 
r(10ˆ'°m) 


Sau đây ta vận dụng những điều vừa trình bày để xét sự biến đối năng lượng ion 
hoá thứ nhất (I,) của các nguyên tố theo các chu kì và các nhóm trong hệ thông 


tuần hoàn. 
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2.2. Sự biến đổi năng lượng ion hoá thứ nhất (I,) của các nguyên tố trong 
hệ thống tuần hoàn 


2.2.1. Theo chu kì (theo hàng ngang) 
a) Chu kì 1 
- Năng lượng ion hoá của hiđro (,) 
2?  4r/me* 
H— = & hZ 
Ở đây Z = 1, n = 1. Các trị số khác đều là hằng số (œ = 3,1416; m = 9,1091 x 10-8q; 
e = 4,8030 đ.v.t.đ; h = 6,6256 ec.sec). 





Thay các trị số tương ứng ta sẽ được: 
1, =:13,6 6W. 
Trị số này phù hợp tốt với thực nghiệm. 


- Năng lượng ion hoá của heÌli (1) 





=0)” 
Lục = n^ Lạ 
l„„ = 24,6 eV 


Năng lượng ion hoá của helí lớn hơn năng lượng ion hoá của hiđro vì số lớp 
electron như nhau (n = 1) và điện tích hạt nhân tăng tên. Nếu khöng kể đến hiệu 
ưng chắn thì khi điện tích hạt nhân tăng từ 1 đến 2, thì năng lượng ion hoá phải 
tầng từ 13,6 eV ở hiđro đến 2? x 13,6 = 54,4 eV ở heli. 


Nhưng vì có hiệu ứng chắn nên năng lượng ion hoá của heti xác định bằng thực 
nghiệm chỉ bằng 24,6 eV. Từ đó suy ra điện tích hiệu dụng (Z - ø) của heli chỉ 
băng 1,345 (nghĩa tà lớn hơn điện tích hạt nhân của hiẩro và nhỏ hơn điện tích 
hạt nhan của heli). 


2,4 = (Z- ø) =Ø= (Z- Z4) = 2 - 1,345 = 0,655, 
Như vậy, trong nguyễn tử heli, một trong hai electron 1s đã làm giảm tác dụng 
hút của hạt nhân đối với electron kia (electror bị tách ra) là 0,655 đơm vị. 


Tóm lại, trong chu kì 1, đi tử hiđro đến heli, năng lượng 1on hoá tăng từ 13,6 eV 
đến 24,6 eV. 


b) Chu kì 2 


Bảng dưới đây ghi năng lượng ion hoá thứ nhất (1,) của các ,\guyên tố thuộc chu 
kì 2 và điện tích hạt nhân, điện tích hiệu dụng, hằng số chắn, độ tăng hằng số chắn 
của nguyên tử các nguyên tố đó. Để tiện so sánh, trong bảng còn ghi cả các trị số 
trên đối với các nguyên tố thuộc chụ kì 1. 


—— 
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Bảng 3.6. Năng lượng ion hoá thứ nhất của các nguyên tô 
thuộc chu ki 1 và chu ki 2 





ˆ Điện tích ` ¿ Độ tấn Năng lượng 
Nguyên Điện tích vRỒ, ' Răng số "NHÀ. P.. , Ti dc 
z . hiệu dụng „ ; hãng số chăn | 1on hoá [) 
tõ hạt nhân (Z2) ' chăn (Ø) 
(2q) (Aø) (eV) 
| 0 | _— 1,6 


1.345 0.655 0,655 246 
| 
[.26 L,740 IL,085 5,390 


},66 2,34 x 0.60 i 0.320 
I.56 3.44 I,10 5,296 






LI, 264 





Ó 8 200 | 6/00 


| la Ọ 2.28 | 6,72 Ô,72 [7ztiÐ ' 
=-,. 2... —l'EEGGG JÃ Ã Ã ——Cễ.......------—_-........ | c= T 
| | 


Bo S | i “ic 7.48 Ó./6 21.2 


Dựa vào bảng trên, ta phân tích kĩ hơn sự biến đối năng lượng ion hoá khi chuyển 
từ nguyên tố nọ đến nguyên tố kia, 


- Từ heli (1s2) đến li (152251), (tức \à từ cuối chu kì 1 đến đâu chu ki 2). 
lý = 24,6 eV => Ïlj,= 5,39 eV 


Khi chuyển từ heli đến liti năng lượng ion hoá giảm đột ngột (hơn bốn lân). 
Sơ đi như vậy là do hai nguyên nhân: 





(1) Số tớp electron tăng lên (n = 1 ở heli tăng lên n = 2 ở titi). 


(2) Từ heli đến liti, Z tăng tên một đơn vị (AZ = 1) nhưng hằng số chắn lại tăng 
lên quá một đơn vị (Aø = 1,085), do đó khi số thứ tự của nguyên tố tăng, điện 
tích hiệu dụng chẳng những không tăng, lại hơi giám đi. Đó là do ở nguyên tử liti, 
electron bị tách ra là electron 2s! nằm xa hạt nhân hơn nhiêu so với lớp electron thứ 
nhất 1s; mặt khác lớp electron 1s” bên trong đã đây ðủù gây nên hiệu ứng chắn mạnh 
hơn nhiêu so với electron cùng lớp. 
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- Từ liH (1s^2s!) đến neon (1s22s22p5) 

Tất cả các nguyên tố trong chu kì đều có trị số n như nhau (ở đây n = 2). Năng 
lượng ion hoá chỉ còn phụ thuộc vào điện tích hiệu dụng của mỗi nguyên tố. Tư 
nguyên tố nọ đến nguyên tổ kia, điện tích hiệu dụng tăng thì năng lượng 1on hoá 
tăng và ngược lại. 


Qua bảng trèn ta thấy, từ đàu đến cuối chu kì, nhìn chung năng lượng ion hoá 
tăng dân: 5,39 eV ở \iti và 21,559 eV ở neon, nhưng sự biến đôi diễn ra không đơn 
điệu khi điện tích hạt nhân tăng tuần tự từ 3 đến 10. 

Năng lượng ion hoá của bo (Z = 5) và oxi (2 = 8) có giám đi chút ít so vói năng 
lượng ion hoá của nguyên tố đứng trước. Sở dĩ như vậy là vì: 


+ Nguyên tô bo có cấu hình electron như sau: 


„B: 1S“ 2S/ Z408 
1s 2 2p 


Electron 2p! năm ngoài phân lớp 2sZ đã đây đủ, có mức độ chăn hạt nhãn mạnh 
nên điện tích hạt nhân tuy có tăng lên (so với nguyên tố đứng trước là beri có Z = 
4) nhưng điện tích hiệu dụng lại giảm đi chút ít, do đó năng lượng ion hoá cúng 
giảm đi chút ít. 

+ Nguyên tô oxi có câu ku electron như sau: 

0: 1s“ 2s” 


EIPIPHÌn 


Như vậy, ở một obitan ` có hai electron đã ghép đòi. Ở đây sẽ phát sinh tương tác 
đầy của hai electron trong cùng một obitan làm cho một trong hai electron đó dễ bị 
tách ra. Kết quả là điện tích hiệu dụng giảm ởi, do đó năng lượng ion hoá giám ởi. 
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Qua hai trường hợp trên ta cũng thấy rằng: cấu hình s7 bão hoà (ở beri) và cấu 
hinh p” nửa bào hoà (ở mitơ) là những cấu hình tương đối bên, có năng lượng ion 
hoá khá lớm, 


,Be: 1s 257 
1s 2§ 2p 

„Ñ: 1C Đề: 2pŸ 
mi [HINH 
1s 2§ 


c) Các chu kì sau 


Sự biến đổi năng lượng ion hoá của các nguyên tố thuộc các chu kì sau cũng diễn 
ra tương tự như trên. 
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Hình 3.9 thế hiện sụ biến đối năng lượng ion hoá của các nguyên tổ thuộc chu 
Kì. ly, 
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Số hiệu nguyên tử. Z 
Hình 3.10. Đỏ thị biếu diễn sự biến đồi I„ theo điện tích hat nhãn Z 

- Đổi với các nguyên tố chuyến tiếp, năng lượng ion hoá ít thay đổi khi ởi tử 
nguyên tố nợ đến nguyên tố kia vì các electron thêm vào đều lä những electron cùng 
phân lớp, lại ở sâu bên trond. 

Hơn nữa, năng lượng ion hoá của chúng có trị số lớn hơn so với các nguyên tố 
thuộc nhóm A, vì các electron thuộc phàn lớp (n - 1)d gây nên một hiệu ứng chắn 
không mạnh bằng các electron thuộc phân lớp s và p. 
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Chăng hạn như kali và đồng cùng ở chu kì 4, lớp ngoài cùng đều có một electron 
(nhưng thuộc nhóm IA và TB); hoặc canxi và kẽm cũng thuộc chu kì 4, lớp ngoài 
củng đều có hai electron (nhưng thuộc nhóm TA và IIB), năng lượng ion hoá cúa 
chúng có các giá trị như sau: 


Nguyên tố K(A) Cu(TB) Ca(HA) Zn(1IB) 
L(eV) 4,32 7,87 6,25 9,87 


(Năng lượng ion hoá của các nguyên tố chuyến tiếp sẽ được xét ki hơn ở phân duới). 


2.2.2, Theo nhóm (theo cột dọc) 
a) Đối với các nguyên tố nhóm A 


Tronq phạm vi một nhóm, theo chiều từ trên xuống dưới, khi đi từ nguyên tố nọ 
đến nguyên tố kia, điện tích hạt nhân tăng nhanh nhưng hằng số chăn cũng tăng 
nhanh, vì các electron thuộc các lớp sâu bên trong gây nên hiệu ứng chăn mạnh; 
hơn nữa, theo chiêu từ trên xuống dưới, trị số của n tăng, số lớp electron tăng, bán 
kính nguyên tử tăng, vì vậy năng lượng ion hoá giảm dàn (Sự giảm năng lượng ion 
hoá gản song song với sự tăng bán kính nguyên tử). 

Chẳng hạn, đối với nhóm 1A (các kim loại kiêm) 

Nguyên tố Lì Na K Rb s 


1,(eV) 5,39 5,14 4.34 4.18 3,89 


b) Đối với các nguyên tố nhóm B 


Nói chung sự biến đối năng \ượng ion hoá trong các nhóm B diễn ra không theo 
quy luật chặt chẽ như đối với các nguyên tế nhóm A. Chẳng hạn: 


Bảng 3.7. Năng lượng ion hoá thứ nhất 
đôi với các nguyên tố nhóm IB, IIB, IVB 
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Điều đó có liên quan đến sự biến đổi bán kính nguyên tử cúa các nguyên tố thuộc 
các nhóm B (đã xét ở phân bán kính nguyên tử). 

Sau khi đã xem xét sự biến đói năng lượng ion hoá của các nguyên tố theo các chu kì 
và các nhóm, bây giờ ta xét chung sự biến đôi năng lượng ion hoá của các nguyên tố 
theo chiêu tăng của điện tích hạt nhân nguyên tứ trong hệ thống tuân hoản. 


- 


I3.6 


lượng ton hoá (eV) 
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Hình 3.11. So sánh sự phụ thuộc của năng lượng ion hoá và bán kính nguyên tử theo điền tích 
hat nhãn. Hai đường cong đố: xứng gương với nhau. 
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Đồ thị này cho ta một hình ảnh rõ rằng vẻ sự biến đổi tuần hoàn các cực đại và 
cực tiếu. 

- Các cực đại chính: ứng với cấu hình electron 1sZ; nsˆnp? (các khí hiếm). 

- Các cục tiểu chính: ứng với cấu hình electron (n - 1)sZ (n - 1)p® ns! (các kim 


loại kiêm). 


Do tác dụng chắn khác nhau của các cấu hình electron khác nhau nên sự biến thiên 
năng lượng ion hoá theo điện tích hạt nhân nói chung tà tuần hoàn, nhưng không diên 
ra đơn điệu theo các chu kì: ở mỗi chu kì lại xuất hiện các cực đại và cực tiêu phụ. 


- Các cực đại phụ ứng với cấu hình electron của các phân lớp bão hoà hoặc nửa 
bão hoà : 

ns“, (n-1)d'?ns° (các nguyên tố nhóm II) 

npỶ (các nguyên tố nhóm IHA) 

(n-1)d? ; (n-2)£”. 

- Cúc cục tiếu phụ: úng với cấu hình electron: 

HS" IìP 1 f01< 1107 06 TW sa 

Trong mọi trường hợp, mỗi khi chuyển từ nguyên tố nọ đến nguyên tố kia, điện 
tích hạt nhân tăng lên một đơn vi mà hằng số chắn tăng quá một đơn vị thì năng 
lượng ion hoá giảm. 

Điều đó thể hiện rò nhất khi chuyển từ chu kì nọ qua chu kì kia. 


Ớ ranh giới chuyến tiếp từ electron s đến electron p cũng như từ các electron p 
không ghép đôi đến các electron p ghép đòi cũng có sự giảm năng lượng 1on hoá. 


Đối với các electron d vả f, những điều kẻ trên không thẻ hiện rõ lắm. 

Ngược lại, khi điện tích hạt nhân tăng một đơn vị mà hằng số chăn tăng dưới một 
đơn vị thì năng lượng ion hoá tăng. 
2.3. Năng lượng ion hoá thứ hai, thứ ba... 


Nàng lượng ion hoá thứ hai (1,), thử ba (I,)... là năng lượng cản thiết để tách 
electron ra khỏi các ion dương. 


Năng lượng ion hoá L„, l,... của một nguyên tð có trị số ngày càng lớn vì ở đây 


không phải tách electron ra khỏi nguyên tử trung hoà mà là tách ra khói ion dương 
có điện tích ngày cảng lớn. 


Nguyên tử (k)) —> ion () +11 
[on * (k) —> ion“* (k) +1, - —=l,<l <1, 
Ion^(k) —> ion (K) +1, j] 


(1) Ki hiệu (k) ớ đầy dùng để chị nguyên tử hay lon ơ trạng thải khí. 
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Cân lưu ý răng sự tăng năng tượng ion hoá đối với các nấc kế tiếp diễn ra không 
đều đặn mà có bước nhảy vọt. Bước nhảy xuất hiện sau khi các electron lớp ngoài 
(electron hoá trị) đã bị tách ra. Do đó cản một năng lượng rất lớn để tách electron 
lớp bên trong. 


Chăng hạn, đối với bo (B) 


L(@eV) <  L  < L << Ù < 1 


8,296 25,149 3/,920 259,298 340,127 


Như vậy, bo có ba electron ở mức năng đường cong l, 
lượng cao nhất (1s22s“2p)). Vì cản năng tr) 
lượng rất lớn để tách các electron ở lớp vỏ 
bên trong nên những electron này không 
tham gia vào các phản ứng hoá học; do đó 
mà B chí có hoá trị cao nhất là 3+. 


Hình 3.12. Sự phụ thuộc nàng lượng ion hoá 
thứ nhất (I,), thứ hai (I,), thứ ba (I,) theo 
điện tích hat nhân nguyên tứ. 





Xét đường cong phụ thuộc của năng lượng ion hoá thứ hai, thứ ba theo điện tích 
hạt nhân (hình 3.12), ta thấy có sự tương tự nhau giữa các đường cong ÏI.,L.,1.; 
cong L phân bố cao hơn đường cong L; đường cong 1, cao hơn đường cong L.. 


đường 
Bảng sau đây ghi năng lượng ion hoá đối với các nãc kế tiếp nhau của các nguyên 
tố thuộc chu kì 1 và chu kì 2. (I, —> I,) và năng lượng ion hoá I,„ I, của các nguyên 


tố còn lại trong hệ thống tuần hoàn. 


Bảng 3.9. Năng lượng ion hoá thứ nhất (Ï,) cho đến thứ tám (Ì,) 
của các nguyên tô chu kì 1, chu kì 2 


HH Jx|a ¬ = — li —————] 
Ba 505 ._ ˆ 
24.580 —+ 403 : 
Tx sr"" 300 | 75.619 | 112420 TT” BỊ 
¡8.206 | 153.850 | 217.657 vn 
—_Ehh có | 9320 | 18206. TA 
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Năng lượng ion hoá thứ nhất (Ï,) và thứ hai (Ï_) 
của các nguyên tổ còn lại trong hệ thông tuần hoàn 


Z | Nguyên tố 


LA.26 


I6.76 
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2.4. Quá trình 1on hoá cúa các nguyên tố chuyển tiếp 


2.4.1. Sự khác nhau giữa quá trình ion hoá của các nguyên tổ chuyến tiếp 
và nguyên tố không chuyến tiếp 


- Khi một nguyên tố không chuyến tiếp mất đi một electron thì trạng thái cơ 
ban của ion dương được tạo thành bao giờ cùng có cấu hình electron ở trạng thái 
cơ bản trước nó. 


A, ns! 3y 2 —y A*, ng? h4y! + electron s 
Hay A, ns“np* -> A1, ns°np*"! + electron 0. 


- Ở các nguyên tố chuyển tiếp, khi mất electron, cấu hình ion dương được tạo 
thành khác với cấu hình của bất kì nguyên tử trung hoà nào. 


S%c [Ar]3d)4sỐ -—y Sc? [Ar|3d!14s! 
Ti [Ar]3d?4s“° -> Tỉ {Ar]3d24a! 
V[Ar]l3d342 -> V' [TAr]3d 

Fe [Ar]3d°4sf“ —› Fer [Ar]3d/ 
Co [Ar]3d/4sỐ -> Go* [Ar]3d° 
Ni [Ar]l3d34s2 -» Ni“ [Ar]l3d° 
La [Xe]5d16s° -> La* [Xe]5d? 


2.4.2. Đôi với các nguyên tö chuyển tiếp, khi lon hoá, bao giờ electron s 
cùng bị tách ra trước (chú không phải electron d) và cấu hình của ion sẽ là 
(n - 1)d*. 

Ta có thể thấy rõ điều đó qua việc tính năng lượng ion hoá riếu tách electron s 
(gọi là I_) hoặc tách electron d (gọi là I,). 


Ta lãy crom làm ví dụ: 


2E: 1s22s°®2pô 3s”3p53d° 4s1 
Ø,= (10 x 1) * (13x0,85) (electron bị tách ra) = 21,05. 
l§ = VÀ = „= Tụ (1) 
3. LÌ: 1525-00" 3s°3p? 3d“ 3d! 4s! 
.. Duy) "——è>——  ——>—ˆ ¬—ˆ  ——¬— 
(e cùng nhóm) (e bị tách) (electron ở lớp ngoải cùng) 
S¿ = (10x1) + (8x1) + (4x0,35) = 19,40 


Z - 19,40 


(2) 
So sánh (1) và (2) thì thấy I_< I, (do tử số nhỏ hơn, mẫu lớn hơn). 


Cấu hình electron của ton rr là : 
ẤT; 125920 3510 50. 


2.4.3. Đôi với các nguyên tố chuyển tiếp, về mặt hoá học mà xét, tổng năng 
lượng (1, + I,) nghĩa là năng lượng cần thiết để tách tất cả các electron ns 
có ý nghĩa quan trọng hơn ï,. 


Đường cong phụ thuộc của (1, + L,) theo 2 được trình bày trên hình 3.13. 
Ht hai lịo 


Au 
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Hinh 3.13, Nàng lượng cần thiết đế tách hat electron (I,+1,) ra khói cấu hinh d*~Ê s“ đối với ba 
dày nguyên tố chuyến tiếp (x thay đổi từ 2 đến 12) 


24.4. Đối với cả ba dây nguyên tố chuyến tiếp, cần lưu ý khi xét năng lượng 
của quá trình tách electron d ra khỏi lon (1+): (n— 1)dX” —> (n-~ 1)dX 2+1, 


bài: e———e 3d` *4s'~3d` ` bạc 
" œ——o 3d` >3d` - J n. 
œ=——-—-n +d` Su TÌ[ Jd 
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Hinh 3.14, Sự phụ thuộc của năng lượng jon hoá theo cấu hình electron 
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Từ hình vẽ trên ta thấy: 

- Năng lượng liên kết của các electron d không ngùng tăng lên trong môi đày và có 
điểm gãy khúc đột ngột đối với các ion có cấu hình nửa bão hoà phân lớp d. 

Ớ Cr' [Ar13d°? Ở Mo* [Kr]4d \ 

và Mnr[Ar] 3d° và Tc'[Kr] 4d° j 

Từ Cr! có cấu hinh d? nửa bão hoà đến Mrứ với cău hình dễ (có sự đẩy nhau của 
cặp electron đã ghép đòi trong một obitan) 

Từ Mo'" có cấu hình d? đến Te? có cấu hình d, tương tự như trên. Tuy nhièn, sự 
gãy khúc ở đây không thể hiện đột ngột bằng sự gãy khúc ở Cr* - Mn! vì các obitan 
4d > 3d, electron ghép đôi ở 4d đây nhau yếu hơn ở 3d. 

- Đối với họ 5d, cũng có sự giảm năng lượng liên kết của electron so với năng 
Lượng liên kết của họ 4d của yttri (do đó năng lượng ion hoá giam). 


2.5. Năng lượng 1on hoá vả sự tạo thanh cation 
Người ta đã biết răng tính chất hoá học căn bản của kim loại là nguyên tử dễ mất 
electron hoá trị để biên thành ¡on dương tự dot). 
Mụ¿ —> Mộ + ne +Ì; =1 13/1.) 
Nguyên tứ kim loại nào có năng lượng ion hoá càng nhó càng dễ tạo thành 


cation, tính kim loại của nó cảng mạnh. Năng lượng ion hoá đặc trưng cho khả năng. 
tạo thành cation của các nguyên tõ hoá học. 


Từ tất cả những điều trình bảy trên, ta thấy rõ ràng là khả năng tạo thành cation 
của các nguyên tố hoá học trong hệ thống tuần hoàn giảm khi đi từ đàu đến cuối 
chu kì và tăng khi đi từ trên xuống dưới trong phạm vi một nhóm A. 

Về nguyên tắc, nguyên tứ có bao nhiêu electron thì có thể tách ra ngân äy 
electron. Tuy nhiên, ta cũng thấy hiển nhiên là có giới hạn trên đối với điện tích của 
cation trong các phan ứng hoá học. 

Chắng hạn, đối với liti: 1s22s! 

LÍ —> LÍ” + le + 517,50 kJ/mol (I;) 
Li* —> Li”” + 1e + 7260 kJ/mol  (L) 
Như vậy, Li —> Li” +2e+l,+L 
l =1 +] = (517,50 + 7260) = 7777,50 (kJ/moÙ). 

Đó là một lượng nãng lượng quá lớn đối với một phản ứng hoá học. Do đó ÌiH 
cũng như các nguyên tố khác của nhóm IA chỉ có thế tạo ra cation hoá trị 1+ băng 
cách tách ra một etectron duy nhất ở phân lớp ns của chúng. 


(1) Hơn nửa, tất cả các tính chất đặc trưng cho kam loại đêu do nguyên từ cúa chúng có những electron 
liên kết vếu. 
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Đối với beri: 1s22s7 
Be -> Be* + e+lI, (896,0 kJ/mol) 
Be' —› Be“*+ e+L, (2650,0 kJ/mol) 
Be ->› Be”*+ 2e+Ï 
I„ = L, +1, = (896,0 + 2650,0) kJ/mol = 3546 kJ/mol. 


Qua đó ta thấy việc tạo thành Be“! đã là khó khăn, vì vậy đối với beri, việc tạo 
thành các hợp chất ion Be* nói chung là ít đặc trưng. Còn muốn tạo thành ion Be?~ 
thì cân tiêu tốn một năng lượng là (l; + 1; + l„) = 17437 kJ/mol. Rõ rảng là sự tạo 
thành ion BeỶ* trong các phản ứng hoá học không thể thực hiện được. 


Như vậy, đối với các nguyên tố nhóm IHIA, không thể tạo ra được các cation có 
điện tích lớn hơn 2+ bằng con đường hoá học. 

Trong chu kì 2, bắt đầu từ beri, các nguyên tố đã ít có khả năng hay không có 
kha năng tạo thành cation trong các phản ứng hoá học. 

Sự tạo thành các cation có điện tích lớn về nguyên tắc có thể xảy ra nhưng phải 
là những quá trình có nhiệt độ rất cao, năng lượng rất lớn. 

Như trên đã thấy, đối với một nguyên tố, việc tạo thành các cation có điện tích 


thấp dễ hơn việc tạo thành các cation có điện tích cao. 


Chăng hạn, muốn tạo thành một mol ion Ca* (từ nguyên tử tự do) cản cung cấp 
586,45 k3J/mot. Đề tạo thành một rnoÌ ion Ca°* cần cung cắp 1725,08 kJ/moil. 


Nhưng đồng thời, ta cũng thấy, trong điều kiện thường, các hợp chất của canxi 
hoá trị hai lại bẻn, trong khi đó các hợp chất ứng với canxi hoá trị một khòng tôn 
tại. Ta thường gặp CaF, chứ không gặp CaŸ, v.v... 

Sở đi như vậy là vì trong các phản ứng hoá học, khi tạo thành một hơp chât lon 
như trường hợp CaF., xảy ra các quá trình sau: 


Ca —> Ca” + 2e + 1725,08 kJ/mol 
2F + 2e —> 2F” - 796,71 kJ1/mol 
Ca?* + 2F —> CaF, - 2574,88 kJ/mol 


Như vậy là ngoải năng lượng ton hoá 1 cản thiết để tạo ra Ca? còn có năng lượng E 
toả ra khi các nguyên tử F thu electron đề tạo thành ion florua FF (E là ái lực với 
electron). Thêm vào đó lại còn nàng lượng U toả ra khi các ion Ca” kết hợp với các 
ion F- để tạo thành mạng lưới tinh thể CaF, (U là năng tượng mạng lưới). 


Năng lượng mạng lưới của CaF, là 2574,88 kJ/mol khi tạo thành một mol phân tử 
hay 2574,88/2 khi tạo thành một moi đương lượng từ các ion ngược đầu nhau. 


Ớ đây, năng lượng toả ra là (E + U) = (796,71 + 2574,88) = 3371,59 k1. 
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Năng lượng này vượt quá năng lượng cản cung cấp để ion hoa canxi là 
(3371,59 - 1725,8) = 1645,8 kJ khi tạo thành một mol phân tử CaF, hay 


=_= = 823 kJ khi tạo thành một mol đương lượng CaF,. 


Ta đã biết rằng năng lượng mạng lưới của các hợp chất ion tỉ lệ thuận với điện 
tích của các ion và tỉ tệ nghịch với khoảng cách giữa các ion (cation và anion). Trong 
trường hợp của CaF, vì điện tích cúa Éa* nhỏ hơn của ion Ca^?; bán kính của ion Ca? 
lại lớn hơn bán kính của ion Œa°*, vì vậy năng lượng mạng lưới tỉnh thể CaF nhỏ hơn 
năng tượng mạng tưới tỉnh thể CaF, và chỉ bằng 764,94 kJ khi hình thành một mol 
phân tử CaF (cũng là một mol đương lượng). 


Các quá trình xây ra như sau: 
Ca —> Ca*+e+lI (586,45 kJ/mol) 
F+ 1e ->F -E (398,35 kJ.mol) 
Ca” +Fˆ —› CaF - U (764,94 kJ/mol) 


Ở đây năng lượng toả ra (ái lực với electron và nàng lượng mạng lưới) vượt quá 
năng lượng phải cung cấp (năng lượng ion hoá) là 


[(-398,35) + (—764,94)] - (_-586,45) = -576,79 kJ/mol 


Như vậy khi tạo thành một mol đương lượng CaF, (từ các nguyên tử tự do) nhiệt 
toả ra la 823,25 kJ/molL, trong khi đó để tạo thành một mol đương lượng CaF, nhiệt 
toá ra chỉ bằng 576,79 kJ/mol. Vì vậy, trong điều kiện thường, CaF không bên bằng 
CaF,, nó sẽ tự phản ứng để biến thành Ca và CaF.. 


Từ đó rút ra kết luàn sau: 


e« Đối với khả năng tạo thành hợp chất ion, yếu tố quyết định không phải chỉ là 
náng lượng ion hoá của một nguyên tố mà là tương quan giữa năng lượng ion hoá 
vả năng lượng toả ra khi tạo thành tinh thể (hay phãn tử) từ các ion ngược dấu 
nhau (E và D). 


e Đó là nguyên nhân cho ta biết vì sao trong các hợp chất ion, các nguyên tố thuộc 
các nhóm ĩA, IIA, IIIA bao giờ cũng thể hiện hoá trị tương ứng với số nhóm trong hệ 
thống tuần hoàn. 


Qua những điều trình bày trên ta thấy: năng tượng ion hoá đặc trưng cho khả 
năng mất electron của một nguyên tố để trở thành ion dương. Kim loại là những 
nguyên tố dễ mất electron vì có năng lượng ion hoá nhó. 


Tuy nhiên, cản chú ý rằng khi nói đến năng lượng ion hoá của một nguyên tế là 
nói đến năng lượng càn thiết để tách electron ra khỏi nguyên tử ¿ự do (ở trạng thái 
kh; cỏn nói đến hoạt động hoá học của một kim loại (cũng như của các chất nói 
chung) là nói đến khả năng tham gia phản ứng (chẳng hạn phản ứng oxi hoäã - khử) 
cua đơn chất kim loại đó. 
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Ngoài nãng lượng ion hoá, còn có nhiêu yếu tế khác ánh hướng đến hoạt động 
hoá học của kim loại, ta sẽ để cập trong mục “Sự biến đối tuần hoàn thế điện cực” 
ở phân dưới. 


3. ÁTI LỰC VỚI ELECTRON (CÔN GỌI LÀ NĂNG LƯỢNG ÁI LỰC VỚI ELECTRON) 


Nhiều nguyên tố có khả năng nhận một, hai hay ba electron đê tạo thành ion 
âm. Điều đó xảy ra khi lực đây của tất cả các electron kế cả electron thêm vào nhó 
hơn lực hút của hạt nhân. 


Ái lực với electron (E) của một nguyên tố là năng lượng tod ra (hay thu vao) khi 
nguyên tứ ở trạng thái tự do nhận electron để tạo thành ion âm. 
Nguyên tử (khí) +e —> lon +E 
Hay Xwo +© > X + 
Ái lực với electron được đo bằng eV hoặc kcal/mol hoặc kJ/moi. 
- Khi tạo nên một anion bền, quá trinh giải phóng năng lượng E< 0. Ví dụ: 
đu +p —> Tqo E=-3,45eV 


Theo quy uớc nhiệt động học, dấu âm chị quá trình phát nhiệt, dấu dương chí 
quá trình thu nhiệt. 
- Khi tạo nẻn một anion không bèn, quá trình cân cung cấp năng lượng. Vi dự: 
B€vy +Ð => B€(vy E=+0O0,19eV 
Nói chung, giá trị của E càng am, khuynh hướng nhận electron cảng mạnh và 
ngược lại, ái lực với electron có giá trị càng đuơng càng ï† khuynh huớng tạo thành 
I0n âm. 
Cân phân biệt ái lực với electron thứ nhất (E,), thứ hai (E,), thứ ba (E;)... 
E, thường có giá trị âm, còn E.„, E.... bao giờ cũng có giá trị dương vì cản cung cấp 
năng lượng để thắng lực đầy của ion âm. 
Uï dụ: 
SN +p —> Đứa E,= -1,47 eV 
= n= | — 
Đa +6 —> tứ E..2 + /,3 6V 


Việc xác định trực tiếp ái lực với electron bằng thực nghiệm khó hơn nhiêu so với 
việc xác định năng lượng ion hoá. Người ta mới xác định được ái lực với electron cúa 
một số ít nguyên tố phi kim mạnh. 


Ái lực với electron thường được xác định gián tiếp theo chu trình Born - Haber 
(Booc - Habơ) và về sau dựa vào những tính toán cơ lượng tử. 


Bảng dưới dày ghi trị số ái lực với electron của một số nguyên tố. 


Bảng 3.10. Ái lực với electron của một số nguyên tô (eV) 





** Cac chử so ¡n đâm là giá trì ái Lực với electron được xác định bằng thực nghiem (như đốn voi 
F,CL, Br, I, Ö, S...). Các số còn lại được tình theo các phương phap khác. 


*** Các số ghì trên dòng này được Clêmenti tĩnh theo phương phap Hartri - Fok. 


**** Các số qhì tren dòng này được Trerkina và Diatktna tình theo phương pháp bán kinh 
nghiem cua Gokler. 


Nhãn xét: 


(1) Qua bảng trên ta thấy sự biến đối ái lực với electron của các nguyên tỏ theo 
hàng ngang và cột đọc trong hệ thống tuần hoàn điền ra không đêu đặn nhự đối với 
bán kính nguyên tử và năng lượng ion hoä. 

Trong một chu kì, khi ởi từ trải qua phai nói chung ái lực với electron cua các 
nguyên tô ngày cảng tàng, E có giá trị ngày cảng âm. Ta cũng thấy các phi kim có áI 
Lực với electron àm hơn các kim loại. 

Trong một nhóm, khi n tăng, nói chung ái lực với electron của các nguyên tô giam 
dàn, E có giá trị kếm ãm hơn. 

(2) Ai lục với electron của các nguyên tố thuộc chu kì 2 bao giờ cũng thấp hơn ái lực 
với electron của các nguyên tố tương ứng thuộc chu kì 3 (ngược với điều ta dự đoán vì 
các nguyên tố đầu nhóm là những nguyên tố có tính phi kim mạnI. nhất nhóm). 


Ví dụ: Chủ kì2 Ep=-3,45eVW Eo=-1,47eV 
Chu kì 3 Ea =-3,61eV FE¿=- 2,07 eV 


1 3/ 


Sở đi như vậy trước hết là do các nguyên tố chu ki 2 có bán kính nguyên tử nhỏ, 


do đó mà mật độ electron của các ion tương ứng rất cao. Vì dụ, nếu ta coi mật độ 
Ẻ 





điện tích của ion là p= n thì tỉ lệ mật độ điện tích giữa FF và CL là 2,35 trong 
= HỆ” 
3 


khi đó thì tỉ lệ mật độ điện tích giữa ẾL và Brr là 1,25 và gùa Br” và Ƒ là 1,36. 
Mạt độ electron cao làm tăng tương tác đẩy giữa các elecLron, làm nguyên tử khó 
kết hợp với electron hơm là nguyên tử cùng nhóm thuộc chu kì sau. 
(3) Ái lực với electron của các nguyên tố nhóm TIA có giá trị dương (thu nhiệt). 
Vĩ dụ: E;, = +0,19 eV Eụ, = +0,32 eV 
Be: 1522sˆ Mg: 1s°2s°2p53s? 
Sở di như vạy là do: tác dung chắn hạt nhân cua electron s rất lớn, hơn nữa phân 


lớp ns đã đây đủ, electron thẻm vào phải chiếm obitan cao hơn. 


(4) Ái lực với electron nhóm VA 


Ái tực với electron của các nguyên tố nhóra VA cũng kém âm hơn dự đoản vì 
chúng phải nhận thèm electron vảo cấu hinh nửa bão hoà tương đối bên, gây ra 
tương tác đây giửa hai electron trong cùng một obitan. Vĩ dụ: 


Ngọ +6 Nga E=+0,27eV trong khi đó 


Cạa te + Cại E=-1,12eV (nguyên tủ € đề nhậr. e hơn nguyên tử Ñ). 


ho BSIHJHHH————+RBIWEHHR 


TS 6 2p” 1s“ 2S in) 0 
(5) Trường hợp của flo 


Có điều đáng chủ ý là không thể chỉ căn cử vào trị số ái lực với electron mà kết 
luận răng đơn chất clo chăng hạn lại có khả năng oxi hoá mạnh hơn đơn chất flo vì 
quá trình thu thêm một electron của nguyên tử cÌo toả ra nhiều năng lượng hơn 
(HảI 803/01. €M ¿be di CV), 


Như trên đã rêu, ái lực với electron là năng tượng toả ra khi một nguyên tư tự do 
thu thêm electron, chứ không phải là năng tượng toả =a khi một đơn chất thu thêm 
electron. 


Khi phân lï một phân tử íflo F, thành nguyên tử thì càn ít năng tượng hơn khi 
phân lí một phân tử CL thành nguyên từ là 0,84 eV; trong khi đó ái lực với electron 
của flo chỉ kém hơn của clo là 0,16 eV. 


Sự chênh lệch đó hoàn toàn đủ bù đắp sự thua kém ái lực với electron của flo 
trong các phản ứng hoá học, do đó mà đơn chất o vân có tính oxI hoá mạnh hơn 
đơn chất clo nhiều. 


Sở di năng lượng phân lỉ cúa phân tứ clo (và cả brom, iot) lớn là vì liên kết giữa 
hai nguyên tử trong phân tử là liên kết ba (Cl = CÌ), do có thêm hai liên kết phối trí 
3p - 3d. Điều đó không xảy ra với flo được vì nguyên tử F không có obitan d. 
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Hình 3.15. Đỏ thị biêu diễn sự biến đối ái lực với electron của các nguyên tố theo Z 


4. ĐỌ ÂM ĐIỆN 


Khái niệm độ ám điện được L. Paulind 
(Paolingq) đưa vào hoá học tử năm 1932 đề 
đặc trưng cho khả năng của một nguyên từ 
trong phản tử hút electron về phía mình. 

Vì độ âm điện là tính chát của nguyên tử 
trong phản tử chứ không phải là của nguyên 
tử tự do, nên việc xác đỉnh độ âm điện khó 
khăn hơn nhiêu so với việc xác định năng 
lượng ion hoá và ái lực với electron. 

Có nhiều phương pháp xây dựng các 
thang độ âm điện; môi phương pháp dựa 
trên một cơ sở lí luận rất khác nhau. 


Sau đây trình bày một vài phương pháp 
tương đối phổ biến. 





Hinh 3.16. Nhà hoá học Mỹ L. Pauling 
(1901 - 1994) 


Có nhiêu công trình vẻ liên kết hoá học vả 
phân tứ hữu cơ. 


Giải Nobel về hoá học năm 1954. 
Giái Nobel hoà bình năm 1962. 
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4.1. Một số phương pháp xác định độ âm điện 
4.1.1. Phương pháp của Pauling 


Trên cơ sở thực nghiệm, Pauling nhận xét răng: trong phân tứ AB, nếu liên kết 
giữa A và B là Liên kết cộng hoá trị thuẫn tuý thì năng lượng của liên kết đơn E, _s 
bằng trung bình cộng của năng lượng các liên kết đơn E, „ và E„ s. 


1 
FAp= 2 (hạ A + En g) 


Nhưng thường liên kết Á-B là liên kết cộng hoá trị phân cực theo sơ đồ À- Bhoặc 
A - Bvà lam cho liên kết có một phân tính chất ion. Các phép tính toán lí thuyết về 
tiên kết hoá học cho biết: năng lượng của liên kết hôn hợp ion —- cộng hoá trị lön hơn 
là náng lượng của liên kết cộng hoá trị thuân tuý hoặc của liên kết ion thuản tuý. 
Năng tượng chênh lệch đó gọi là năng lượng cộng hưởng ion cộng hoá trị, kí hiệu là 
Á (đọc là đenta) và được xác đính bởi hệ thức: 


| 
Nếu liên kẻt là cộng hoá trị thuản tuý thì A = 0, còn nếu Á z 0 thì ở một mưc độ 
nào đó, liên kết có tĩnh chất ion. 


Vì tính chất của liên kết ion phụ thuộc vào sự khác nhau về khả năng hút 
electron về phía mình (tức (là khác nhau vê độ âm điện của các nguyên tử tham gia 
liên kết) nên A cũng phụ thuộc vào sự khác nhau đó. 


Nếu gọi X (đọc là khi) là độ âm điện của mỗi nguyên tử thi hiệu số |x;- ⁄¿| phải 
liên quan với Á theo hệ thức sau do Pauling đề nghị: 


R 
lXa Xal = TP) 0,208 vA 


A được biểu thị bằng kcal/moL, độ âm điện bằng eV (1eV = 23,06 kcal/mol) 


Đối với một nguyên tố bất kì, độ âm điện có thể chọn tuỳ ý. Pauling đẻ nghị lấy 
độ âm điện của ƒflo bằng 4,0 làm trị số chuẩn để so sánh, từ đó có thể xác định độ âm 
điện của các nguyên tố khác (nếu biết những dữ kiện về năng lượng liên kết tương 
ứng). Do đó người ta gọi thang độ âm điện này là thang tương đối. 


Thang độ âm điện của Pauling hiện nay rất được phổ biến, tuy nhiên nhược điểm 
của phương pháp nảy là nhiều dữ kiện vẻ năng lượng liên kết không xác dịnh trực 
tiếp được (xem bảng 3.13). | 
4.1.2. Phương pháp của Muliken (Maliken) 


Năm 1934, một nhà hoá học Mĩ khác là Mulliken đã để nghị một phương pháp 
tính độ âm điện như sau: 
Khi hai nguyên tư của hai nguyên tố Â và B hoá hợp với nhau, hai khả năng có 
thê xảy ra: —>„ À'+B (1) AH,=l,- Ey 
A+B= 
“—— AB (2) 


AH, =l, - E, 
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[ vả E là năng lượng ion hoá và ái lực với electron của các nguyên tố. 


Nếu quá trình (1) xảy ra thì AH, < AH, (theo quy ước nhiệt động học, AH, âm 
hơn AH,). 


Tức là: Ï S5. St “AB 
Hay [+ <  Iạ+Ea 
——x v5 vớ 
XA kẽ XB 


Nguyên tố B hút electron vẻ phía minh mạnh hơn nguyên tổ A. 
Nếu quá trình (2) xảy ra thì: 
XA b8 Xp'" 
Nguyên tố A hút electron về phía mình mạnh hơn nguyên tố B. 
Vì độ âm điên của một nguyên tố thay đối theo trạng thái hoá trị cúa nó (chẳng 
hạn €r*"" trong ion €r,02~hút electron mạnh hơn là Cr3) nên vẻ sau Mulliken đề nghỉ 
công thức để tính độ ãm điện của một nguyên tố như sau: 


G;.ÍÍ in 
X2 


Trong đó v chỉ trạng thái hoá trị mà ta đang xét. 





Éó sự phù hợp rất tốt giữa thang độ âm điện cua Mulliken và thang độ àm điện 
của Pauling. Tương quan giữa các giá trị độ àm điện tính theo Muliken (z„) và các ` 
giá trị theo Pauling(x,) được thẻ hiện qua hệ thức sau: 


⁄¿= 0,336 (x⁄y - 0,615) 


Phương pháp tính độ äm điện theo Mutliken được xem là vừa có cơ sở lí thuyết, vừa 
có cơ sở thực nghiệm. Trị số y xác định được khöng cản so sánh với chuãn nhu trong 
thang Pauling, vì vậy người ta gọi thang độ âm điện Multiken là thang tuyệt đổi. 


4.1.3. Phương pháp của Allred - Rochow (0nrit - Rôsâu) 


Attret và Rochow cho rằng độ âm điện là Lực hút tình điện giữa hạt nhàn nguyen 


tư và electron nằm xa hạt nhàn ruột khoảng cách của bán kinh cộng hoá tri. 
2 


e' 
ÿ.S —*z— Cách tính điện tích hiệu dụng đã nói ơ phản tính năng lượng ion hoá. 
: | 
Giữa các giá trị độ äm điện theo Pauling và theo Alred - Rochow có mối tương 
quan sau: 7 
= 0,359 — 11 + 0,744 
JE(S)Ñ: sẽ 


4.1.4. Ngoài ra, còn các thang độ âm điện khác dựa vào độ phản cực cúa liên 
kết, độ dài Hiến kết, số electron hoá trị và bán kính cộng hoá trị, quang điện... Điều 
đó chứng tó răng mỗi nguyên tử có khả năng thể hiện nhiều mức độ âm điện khac 
nhau tuỳ theo điều kiện hình thành liên kết. Tuy nhiền chưa có phương pháp nao 
hoàn hảo, 
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Nhìn chung, dù các phương pháp tính toán độ âm điện có khác nhau nhưng trình 
tự biến đổi độ äm điện của các nguyên tố trong hệ thống tuần hoàn nói chung là 
phù hợp với nhau. Độ âm điện lớn nhất là của flo rồi đến oxi, rồi nitơ; nhỏ nhất là 
độ âm điện của xesi. 

4.1.5. Độ âm điện của nhóm 

Từ sự lưu ý đến trạng thái hoá trị của các nguyên tử khi tính độ âm điện, gản đầy 
các nhà hoá học đưa ra khái niệm độ âm điện của các nhóm nguyên tử như CH., GF., 
C.H,v,v... cùng các phương pháp xác định độ âm điện của nhóm. 

Do số lượng các nhóm nhiều hơn hẳn số lượng các nguyên tứ riêng lé nên phạm 
vì áp dụng độ âm điện nhóm được mở rộng hơn. 

Dưới đây ghi độ âm điện một số ít nhóm thường gặp. Trị số độ ârn điện nhóm 
cùng được biểu thị không có đơn vị như thang của Paulind. 


Bảng 3.12. Độ âm điện của một số nhóm thường gặp 


Công thức nhóm Thứ tự | Công thức nhóm | Độ âm điện | 
Ị 





| CH. J7. Í “II NH¿ | 2.01 
bnn _ 1 
2 (ni VI: 228 1} 12 
3 (CH.);CH 2.0 I3 
4 CH.T: 3.46 14 
| Am“... 


6 Mu 4,03 | 4.14 
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4.2. Sự biến đổi độ âm điện của các nguyên tố 


Bảng 3.13 ghi độ âm điện của các nguyên tố (theo thang Pauling) trừ các nguyên 
tố đất hiếm (có độ âm điện khoảng 1,3). 


Flo là nguyên tố có độ ầm điện lớn nhất (4,0), sau đó là oxi (3,5), đứng thư ba 
là clo (3,07) và rủitơ (3,0). 


Xesi là nguyên tố bên có độ âm điện nhỏ nhất (0,8). 


Hiđro và các phi km khác chiếm vị trí trung gian trong thang đó, tri số độ àm 
điện của chúng vào khoảng 2 và lớn hơn. Các kim loại có độ âm điện nhỏ hơn 2. 


Qua bảng độ âm điện cúa các nguyên tố trong hệ thống tuân hoàn, ta nhận thấy: 


- Trong một nhóm A, theo chiều từ trên xuống dưới, độ âm điện của các nguyên 
tố giảm dân. 
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- Trong một chu kì, độ âm điện tăng dẳn từ trái qua phải. Sự biến đổi mạnh nhất 
về độ âm điện diên ra ở chu ki 2 (Li... F). 

- Đối với dãy nguyên tố chuyển tiếp, độ âm điện tăng dân khi điện tích hạt 
nhần tăng. 

Hình 3.17 dưới đây trình bày sự biến đối độ âm điện của các nguyên tố nhóm A 
theo điện tích hạt nhân Z. 


Độ âm điện 
4.0 








bắc" 


3.0 

2/5 

20 

l.5 

1.0 

0,5 (/ 
0 s 





h 
h 6x ÏÌ 
t5) A6, AT 





Hình 3.17. Sự biến đối độ âm điện của các nguyên tố nhóm A theo Z 


4.3. Sử dụng thang độ âm điện 

Các trị số độ àm điện được sử dụng đế nghiên cứu một cách định tính một số tính 
chất của phân tử, chẳng hạn sự phân bố mật độ electron trong phân tử, độ bên của 
liên kết hoá học v.v... 
4.3.1. Phân bố mật độ electron trong phân tử 

Liên kết giữa các nguyên tử có độ âm điện khác xa nhau thì phân cực mạnh 
(có nhiều tính chất ion), còn liên kết giữa các nguyên tử có độ âm: điện gản nhau 
thì chủ yếu có tính chất cộng hoá trì. 

Một số tác giả (như Pauling) đê nghị một tỉ lệ gần đúng giữa tính chất ion của 
liên kết đơn và hiệu số độ âm điện giữa hai nguyên tử đó như sau: 


Bảng 3.14 dưới đây ghi hiệu số độ âm điện của các nguyên tố và % tính chất ion 
của Liên kết (không áp dụng đối với hiẩro). 


Bảng 3.14. Hiệu số độ âm điện của nguyên tổ A và B (74~ zg) 
và %4 tính chất ion của liên kết A—B 


0.0 0 ị 1,4 32 
Đ. |.Õ 40 


| 1.0 I8 2.4 68 


2] 2ó HC 


Gản đây, nhà hoá học Mĩ Allen cho rằng tỉ số: hiệu số độ àm điện của hai nguyên 
tử trong phân tủ (Ax) và tông số độ âm điện của chúng (3x) cho phép đánh giá độ 
phân cực của liên kết gân với thực tế hơn. 

AX E CN) 
*X (TA +#⁄p) 

Tỉ số trên có giới hạn từ 0 đến 1. 

Nếu tỉ số có giá bằng 0 thì liên kết thuản tuý cộng hoá trị. 

Nếu tỉ số bằng 1 thi liên kết là ion thuần tuý. 

Chăng hạn tö hợp CsF có độ phân cực rất cao (gản như ion) : 

nỘ 40-0.5 
C IIU Ôi vu ng 
2Ý (4+ 0.8) 

4.3.2. Xác định gân đúng độ bên của liên kết 

Nếu hiệu số độ âm điện giữa hai nguyên tố càng lớn thì liên kết giữa chúng càng 
bẻn và nói chung, phản ứng toả nhiệt càng mạnh. Phản ứng giữa hai nguyên tố có 
độ âm điện càng gàn nhau thì càng ít toá nhiệt hoặc có khi thu nhiệt; Liên kết giữa 
chúng càng kém bền. 


Ví dụ: 
H,+F, -> 2NHF AH=-542,2 KJ 


H,+(CL -> 2HOIL AH=-184,62 kủ 
H,+Br, -> 2HBr AH=-72,80 kJ 
H,+L -> 2HI AH=+53,0k} 
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Như trên đã nói, độ âm điện của một nguyên tố không phái là một hàng số đặc 
trưng cho nguyên tử cô lập mà phụ thuộc vào trạng thai hoá trị của nguyên tố, vao 
bản chất cua phân tử trong đó nguyên tố đó tham gia vào việc hình thành liên kết. 


Chăng hạn, nguyên tử H tự do và nguyên tử hiểđro trong các phân tử H, H,0 
không có tính chất như nhau, nguyên tử mangan trong các hợp chất Mn(0H)., 
Mn0,, MnÙ, v.v... có khá năng hút electron khác nhau... 


Như vậy, mỗi nguyên tố có khả năng thể hiện một số trị số độ âm điện khác nhau 
tuỳ thuộc vào những điều kiện hình thành liên kết hoá học. Tuy nhiên, cho đến nay 
văn chưa có thang độ âm điện nào phản ánh được điều đó. 


5. THÊ ĐIỆN CỰC 


Khả năng oxi hoá - khứ của các chất có liên quan đến năng lượng 1on hoá, ái lực 
electron, độ âm điện cúa các nguyên tố. 


Chẳng hạn, nguyên tử flo có độ âm điện lớn, là chất có khuynh hướng nhận 
electron rất mạnh. Hơn nữa phàn tử flo rất dễ bị phân lú để tạo thành nguyên tư flo 
nên ta có thể hiếu tại sao fto tà chất oxi hoá mãnh liệt. 


Cìo là nguyên tố có độ âm điện nhỏ hơn, phân tử lại bên hơn nên clo là chàt oxi 
hoá kém mănh liệt hơn flo. Đối với nhiều phi kim khác, ta cũng có thể dự đoán một 
cách tương tự. 


Đối với các chất khủ, ta cũng có thể phán đoán được khả năng khử của chúng. 
Ví dụ, các kim loại kiểm và kiểm thô là những nguyên tố có năng lượng ion hoá nhó, 
các đơn chất lại dê nóng chảy, dễ bay hơi thành nguyên tử, do đó chúng là những 
chất khử điển hình. 


Tuy vậy, tất cả những điều nói trên chỉ là những phán đoán định tính. Hơn nữa, 
năng tương ion hoá, ái lực với elaetron, độ âm điện chỉ là thước đo khả năng mất 
hay nhàn electron của nguyên tử (ở trạng thái tự do hay trong phản tử) chứ không 
phải của đơn chất hay hợp chất. 


Để đánh giá định lượng khả năng oxi hoá - khứ của các chất trong dung dịch 
nước, người ta dựa vào thế điện cực của chúng. 


5.1, Điện cục. Thế điện cục 


Như ta đã biết, một thanh kim loại M nhúng vào dung dịch chứa ion M"* cúa nó tạo 
thành một điện cực của một pin điện hoá. Giữa bê mặt tiếp xúc của kim loại và dung 
địch hình thành một lớp điện kép, từ đö phát sinh một hiệu số điện thế. Người ta gọi 


hiệu thế đó là thế điện cực của một cặp oxi hoá - khử Man HA TP `. 


Độ lớn cua thế điện cực phụ thuộc vào bản chất của kim loại, nhiệt độ và nông 
độ của các ion trong dung dịch. 


147 


Nếu ở điều kiện nỗng độ của các ion bằng đơr vị, nhiệt độ là 25°C thì thế hiệu 


đó được gọi là thế điện cục chuẩn và được kí hiệu là: E Mứ /Mt 


Bày giờ ta xét xem những yếu tố nào quy định thế điện cực (E) và trong đó năng 
lượng ìon hoá có vai trò như thế nào. 


Ta đã biết rằng, thế điện cực E liên quan trực tiếp với sự biến đôi năng lượng tự 
do ÁG theo hệ thúc: 


AG = - nFE = AH - TAS (trong đó F là số faraday; n là số electron trao đôi). 
Nếu bó qua sự biến đổi entropi thì A6 ~ AH. 


Chẳng hạn, đối với bán nguyên tố kim loại/ion kim loại trong mỏi trường nước 
[M(r)/M'*.aq], sức điện động của nó tỉ lệ với sự biến đôi năng lượng tự do cúa 
phản ứng. 

Mụn _—> Đi so +ne 

AH của phản ứng biến đôi một kim loại từ trạng thái rắn sang ion trong dung 
dịch (ion hiđrat hoá) có thê xác định theo chu trình Born - Haber (Booc - Habơ) gồm 
ba giai đoạn: 


- Sự thăng hoa của kim loại (biến đôi từ trạng thái rắn sang trạng thái khi). 
Đó lä quá trình thu nhiệt. Năng lượng thăng hoa (được ki hiệu là S) và SỬ) >0, 


- Sự lon hoá nguyên tử kim loại (ở trạng thái khí. Năng lương lon hoá kí hiệu 
là [và I>0. 


— SỰ hiđrat hoá ion kim loại. Đó là quá trình toá nhiệt. Năng lượng hiđrat hoá 
(kí hiệu là h) và h < 0. 


-_—— AH———y M'`` 


(1) 2q 





S>Ũ0 h<O0 


"..... ẽ..' 





\+ 
(k) Mụu 


Sơ đô trên biểu diễn chu trình Born - Haber đối với anot M/M** (một điện cực của 
pin điện hoá, nơi xảy ra quá trình oxi hoá). 


Đối với catot (nơi xảy ra quá trình khử), ta cũng xây dựng một chu trình tương tự. 
Từ những điều trình bày trên, có thê viết: AH =S+TI-h, 


Vì không đo trực tiếp được thế của từng điện cực riêng rẽ (thẻ tuyệt đối) nên 
phải đo với điện cực hiđro và vì vậy thế đó qắn liên với sự biến đối năng lượng tự 
do A6 của phản ứng: 


+ Ẳ \| 
Mụn + nHà —> Mr + —H 


(1) § lã chữ dâu cúa từ SubÌimation có nghĩa là thang hoa. 
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Nếu bỏ qua sự biến đổi entropi, thì AG của phản ứng: A6 ,~ AH,, 


Theo định luật Hess thì: 


AH ,=A4H —AH 


pư tạo thảnh chất cuoi tao thanh chất đảu 


AH,.= AH,, (M "".aq) - AH,, (H*.aqg) AH, đơn chất = 0 (AH,, là AH 
- Ø trên ta đã biết ANH, (M"*.aq) = 5ự + l - hị n< [nà 


tạo thành) 


- AH,, (H'.aq) cũng được xác định theo chu trình Born - Haber, gồm ba giai đoạn: 
+ Sự phân lí phần tử H, thành nguyên tử. Năng lượng phân lí D > 0 

+ Sự ion hoả nguyên tử H. Năng lượng ion hoá I > Ö 

+ Sự hiđrat hoá ion Hr. Năng lượng hiđrát hoá h, < 0. 


Như vậy, nếu bỏ qua sự biến đổi entropi, thì thế điện cực tiêu chuẩn đối với bán 
nguyên tố M/M"*,aq sẽ bằng: 


AG9 = -nFE0 ~x AHỦ 





Dư 
AHDð 
0 ¬-.. 
hay PM/MP hao = nE 
s0 `" _ : ' 
hay .^ "| (/2nDụ, + nụ — nh... }— Ím + S — hu„.. ) 


Ở đây n =1; các dữ kiện nhiệt động (S, D, h...) đều tính theo eV. (NeV = 23000cal/mol; 
Ñ: số Avogadro; Ne = F (số Faraday), E? tính ra Von). 


Nếu lấy các giá trị: Dị;  = 4,48 eV, I, = 13,60 eV, h,.= 11,18 eV, có thể đánh giá 
gản đúng thế điện cực của các kim loại kiểm, chăng hạn đối với liti: 


1 
E uy = (ý x 4.48 + 13,60 - 11,18) - (5,39 + 1,61 - 5,34) = 3,0 V, 
Kết quả trên phù hợp tốt với giá trị xác định bằng thực nghiệm, E° = 3,045V. 
5,2. Bảng thể điện cực 


Người ta đã xác định được bằng thực nghiệm điện thế của nhiều quá trình xảy 
ra trên điện cực. 


Thế ứng với quá trình oxi hoá là thế oxi hoá, nó đặc trưng định tượng cho khả 
năng nhường electron của dạng khử để chuyển thành dạng oxi hoá. 


Ví dụ phản ứng xảy ra trên điện cực là phản ứng oxi hoá kẽm, 
Zn ->2n?' + 2e E za/z„2+ = + 0,76 V (thế oxi hoá) 


Thế ứng với quá trình khử là thế khử, nó đặc trưng định lượng cho khả năng 
nhận electron của dạng oxi hoá để chuyển thành dạng khử. 


Ví dụ phản ứng xảy ra trên điện cực là phản ứng khử ion Zn””: 


Zn?* + 2e->Zn  E°,z.„ =-0,76 V (thế khử) 
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Thế oxi hoá và thế khủ của một cặp oxi hoá - khử bằng nhau về trí số và ngược 
đấu nhau. 


Bảng 3.15 dưới đaây trình bày thế khứ chuẩn của một số cặp oxi hoá - khứ trong 
dung dịch nước [H,0*] = 1 mol/1. 

Thế khử chuân càng ám thì chất khử càng mạnh. 

Thế khứ chuẩn cảng dương thì chất oxi hoá càng mạnh. 

Trong bảng trên, thế khứ chuân của cặp Lí*/Li có giá trị âm nhất (titi là chất khử 
mạnh nhất ở điều kiện chuẩn) được xếp ở đẫu báng; thế điện cực của cặp F,/2Ÿ có 
giá trị đương nhất (F, là chất oxi hoá mạnh nhất) được xếp ở cuối bảng. 


Bảng 3.15. Thế điện cực chuẩn (298K) 


—- —————mm—m——ễễ——ễ——ỄỄỶễ—_____—ỀỂÒừỆẰỄẼẰŠ<ẼỆĂỆĂ*<*®ệỆ—c=>ễï=~- 


| Bán phản ứng 














lộ lạ HC =—` 2H, = 

¡ XJng 2Ì giết 2e _—= + H2O/, 
3. 3E + =Co- 3 áx 

LHO + 2H73 2© 2H H 
-PbOð+ị + TH + NÓ Ti = PbSOu,, +2H„O() - +].70 | 
| Cz? +e Si Mộc, Thu AN ˆ jÿ† lậi! 

| _MnO,... | + RHỮ + e= =— NT v. 4H, 3O, PT Q..VdJˆ. i51 


Aư: Thế ắc = Au, 





| CLv+2eeS2Cl _ 


| Cr 2O # I4HƑ + ốc c>2CrỶ? +7H, O¿, +1.33 
MnO „+ 4Hn, + 5ec^MU# 2HaÐuu +1.23 


fiv|) 


ị O+¿, + 4H + 4c c2H.O/, +]1.23 
Bíx..+ Z6<=2nHBr. | +] 07 | 


XI” (4q) 


NÓ Tag 4H" áại Ð 3® NÓ, + “Hạ 3O, Ị +0,26 
| 3+ 
S2 seen.., (nh +0.93 | 


Hạ, + 2c 2Hg, +0.R5 





























Ag” + CC Ag,- +().sÚ 


=ị a4{) 


¬ =— 
Fe ch re HP 


+2cH, @ 









On + 2H” 2tad) i +0.68 


tua) 


MnO „ý + 2H2O,,,+ 3e S MnO,,,+ 4ÓH. _— +0.59 | 
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—ễễ—————————————_—_—_ỄỄ__——-~ 


L phản ứng 


+2H SOI, + đe cS4OH, 


tatl) 


+ 2e cầ Cụ, „ 





+O€C=®=Aø + C|Í: +Ö.22 


=(r) Lak|) 








——— ———-_____—____—______-—- ——- 


+ 4HŸ ¡+ 2e>SO 


| SO~, 


4(ad) + 2H5Ø/¡; +0,20 


2(k) 






4+ „.ẻ 3+ 
Sn TIẾP 2cc=Sn, ng. 


————-—¬~-.-''—m~—=m—P —————_—--.-——ễ—-—^—=* 


-2H + 2ceclIli 
tai NG: 


{111 J 


2Ik} 


~ _—Ï{Ƒ—_ H HEn 0n mm, 


Phí, + 2e — Pbụ„ 
$"n ” +2e =`àn 


(ac|1 tr} 


+ + 
Naa, + ¬ ¡+ đe NH 

















+ HN 


má 3e Pb,., + SOŸ- 


4(:1) 


Fe 1E 





LCr3* + 3e—CT,, 


(t1 


⁄2 LOẠI TU == Z0 ( 


2H:O, Pro + 20H. 


2(K) t1) 


Mn LTNI + 2c => Mn, 


Al°* +3e=> AI, 


(14) 


5.3. Sự biến đối thế điện cực của các nguyên tố trong hệ thống tuản hoàn 
Bảng 3.16 dưới đây trình bày bảng gÌ ¡ các dữ kiện vê năng lượng ion hoá và thế 


khử chuẩn của các nguyên tố nhóm IA và IIA. 


Bảng 3.16. Năng lượng ion hoá và thế khử chuẩn 
của các nguyên tổ nhóm IA và lIA 





Nhóm LA 
I,eV -h,eV 
Lì 5,39 
Na 5.14 
| —K — 444 
_ 
c— Rb 418! 3/04 
Nhóm IIA 


_ l _ 
Mg 277 20,2 I.56 CAN | 
Ca | [8.0 lÓ.6 2,00 | -2,87 


Sr J L6.7 15.2 1.70 -2,89 | 


Nhận xét 1 


Trong bảng thế khử chuẩn, E9, .„.có giá trị am nhất (chất khử mạnh nhất). 


L/li 

Nếu chí dựa vào các dữ kiện vẻ năng lượng ion hoá (1) và năng lượng tháng 
hoa (S), có thể nghĩ rằng liti là chất khủ yếu nhất so với các kim loại kiêm khác. 
Song thế khử của nó lại có giả trị âm nhất. 


Tính chất “bất thường” đó của liti là do nó có năng lượng hiđrat hoá tớn. Ta biết ráng: 
NZ2 e“ 


AI suuat SỨ” T (1- 2) trong đó e là hằng số điện môi của dung môi. 





+ AG tị lệ với bình phương điện tích của lon, t1 lệ nghịch với bán kính lon. 


+ £ càng Lớn, A6 càng âm (e;: o= 47 Phen,coo = 57: EcsHsoHP ^1/ Eosgy= 2,5)+ An rat hoa 


của ion Lí” rất ãm là do r nhỏ, nói đúng hơn Lí? có mật độ điện tích (Ý) lớn. 


¬—~—.S¬.-—ằ-..... 
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Nhận xét 2 

Trường hợp kim loại yếu (có năng lượng ion hoá lớn) được xếp trước kim loại 
mạnh (có năng lượng ion hoá nhỏ hơn) trong dãy hoạt động hoä học (kim loại có thế 
khứ âm hơn được xếp trước kim loại có thế khử kém âm hơn) không phải là những 
trường hợp riêng biệt. Trường hợp đó khá phố biến, đặc biệt là đối với các nguyên 
tố chuyển tiếp. 

Bảng dưới đãy xếp một số kim loại theo thứ tự hoạt động (kim loại đứng trước 
(có thế khử âm hơn) đẩy kim loại đứng sau ra khỏi dung dịch muối của nó có nỏng 


độ 1M). 
mm [Em [Ịm%_ 
L(eV) [1796 Ló,1§ 


| Em (V) -'0,7Ó —().44 | ~O0.] 3 


Nhận xét 3 






Khuynh hướng chung biến đối thế khử của các nguyên tế là do sự biến đối các 
đại lượng quy định thế khử (S, I, h) quyết định. 


Bảng (3.17) cho ta thấy có sự biến đối tuần hoàn rô rệt: 


Bảng 3.17. Sự biến đói tuần hoàn của thế khử chuẩn 


— 
Nhóm IA Nhóm L[IA Nhóm [IIB | 


Chu kì 3 NaT7Na 













AI ?/AI 

E9 —l.66 
Chu kì 4 K†/K Ca“†/Ca Sc†/Sc 

EĐ _2.925 CSẠ Vi | -2.08 
Chu kì 5 Rb†/Rb Sr!/Sr Y*”/Vv 

E? -2,925 -2.89 7 
Chu kì 6 

0 





giảm dẫn) chu yếu là do sự tăng năng lượng ion hoá của các nguyên tử và sự tăng 
số electron bị tách ra. 


- Trong một nhóm: nói chung, theo chiên từ trên xuống dưới, thế khử ngày càng 
àm (tính khử ngày càng tăng) chủ yếu là do sự giảm năng lượng ion hoá. 
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Tuy nhiên, điều đó không phải xáy ra đối với tất cả các nhóm trong hệ thống 
tuần hoàn, chăng hạn đối với nhóm TI1A, thế khử chuẩn của các nguyên tố biến đối 
ngược lại so với các nhóm IA, TA. 


Bảng 3.18. Các dữ kiện năng lượng và thế khử 
của các nguyên tô nhóm IIIA 








ø '0730 


- Đỏ thị biểu diễn sự biến đổi thế khử chuẩn E? theo điện tích hạt nhãn Z : 





§ LŨ 30 30 40 30 “4 


Hình 3.18. Sự biến đối thế khử chuẩn của các nguyên tố theo chiễểu tăng điện tích hạt nhãn 


Qua đỏ thị trên ta thấy sự biến đối thế điện cực của các nguyên tố có tính tuần 
hoàn rõ rệt. 


- Các cực tiếu chính là các kim loại kiêm. 
- Các cực đại chính là các halogen. 


Nếu so sánh với đô thị biếu diễn sự biến đổi năng lượng ion hoá theo chiều tăng 
cua điện tích hạt nhãn ta thấy, nhìn chung có sự tương đông: 


- Các kim loại mạnh có năng lượng ion hoá nhỏ thì có thế điện cực âm hơn. 


- Các phi kim mạnh, có nàng lượng ion hoá lớn thì có thế điện cực dương hơn. 
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Tuy vậy, không có sự trùng lặp hoàn toàn bởi vì thế điện cực của một nguyên tó 
chẳng những phụ thuộc vào năng lượng ion hoá mà còn phụ thuộc vào nhiều yêu 
tế khác như đã xét ở trên. 


6. HOÁ TRỊ. SỐ 0XI HOÁ 
6.1. Khái niệm về hoá trị và khái niệm về số oxi hoá 

Ta đã biết, có hai kiểu liên kết hoá học cơ bản: liên kết điện hoá trị hay liên kết 
ion và liên kết cộng hoá trị (không cực, có cực, bán cực). Liên kết kim loại vừa mang 
tính chất ion vừa mang tính chất cộng hoá trị. Mỗi kiểu liên kết được đặc trưng bằng 


một lực liên kết riêng: lực tĩnh điện đặc trưng cho liên kết ion; lực trao đối đặc trưng 
cho liên kết cộng hoá trị. 


Hoa trị của một nguyên tổ đặc trưng cho khả năng của nguyền tử của nguyên tõ 
đó có thể tạo thành một số liên kết hoá học nhất định. Hoá trị thường gắn liên với 
một kiếu liên kết cu thế. 


Điện hoá trị được xác định bằng số electron mả một nguyên tử mất đi hay thu 
vào khi tạo thành ion đơn. Đó là điện tích của các ion trong các hợp chất ion. 
Chăng hạn, trong phàn tử Ca, nguyên tử canxi có điện hoá trị 2+, nguyên tư clo 
có điện hoá trị 1-. 


Cộng hoá trị được xác định bằng số liên kết cộng hoá trị do các nguyên tử trong 
phân tứ tạo thành. Nói chung, mỏi liên ket cộng hoá trị được tạo thành từ một cặp 
electron. Ví dụ, trong phân tứ H,: hiđro có cộng hoá trị 1 (H - H); trong phàn tửN.: 
nguyen tứ nitơ có cộng hoá trị 3(N =N) (mỏi gạch nối chỉ một liên kết thực hiện 
bằng một cặp electron). Cộng hoá trị của cacbon là 4 trong phản tử P0H. 0Ú): Vo: 


Trong một số ít trưởng hợp, liên kết cộng hoá trị được thực hiện bằng một 
electron, chẳng hạn, trong ion phân tử Hš ([H - HỊ?); hoặc bằng ba electron như 
trong phân tửN =0, ơ đó cả nitơ và oxI đều có cộng hoá trị 3. 

Như vậy, rõ ràng là phải biết rõ cấu tạo phân tử của một chất mới xác định được 
hoá trị cúa các nguyên tố tạo nèn chất đó. Thực tế không phải bao giờ ta củng làm 
được điều đó. Vì vậy, các nhà hoá học đưa vào khái niệm hoá trị hình thúc: đó là 
Số öxi hoá (hay còn gọi là mức oxi hoá, bậc oxi hoá). 

»ö Oxi hoa là điện tích của nguyên tử trong phân tủ với giả dịnh rằng tất cả các 
liên kết trong phản tử đêu là liên kết ion. Nguyên tử nào có độ âm điện lớn hơn thì 
nhận electron, nguyên tử kia thï nhường electron. 

SỐ oxi hoá của các nguyên tổ được xác định dụa theo quy ước sau: 

(1) Số oxi hoá của nguyên tố trong đơn chất bằng không. 


(2) Đối với các ion đơn nguyên tử, số oxi hoá bảng điện tích của lon đó. Vi du: 
số oxi hoá của các Ion K*, Mg', Br”, S°-... lần lượt bằng +1, +2, -1, -2. 


(3) Trong các hợp chất 


e Số oxi hoá của hiđro bằng +1 trừ hợp chất của hidro với các kim loại hoạt động 
nhóm IA, IIA, IHA, trong đó số oxi hoá của hiđro \à ~1. Ví dụ: Ca“*H, v.v... 

e Số Oxí hoá của oxi trong đại đa số trường hợp bằng -2, trừ hợp chất với flo 
=1 +1 1 t2 
Œ,0,), (F,0) trong đó số oxi hoá của oxi là +1, +2. 

(4) Trong một phản tử trung hoà điện, tổng đại số các số oxi hoá của các nguyên 
tử bằng không. 

(5) Trong một ion phức tạp (gồm nhiều nguyên tử), tông đại số các số oxi hoá 
của các nguyên tứ bằng điện tích của ion đó. 

Chú y: Để tránh nhầm lân với điện tích của ion, số oxi hoá được viết dấu trước, 
số sau; còn điện tích của các ion thì viết số trước, dấu sau. Ví dụ các ion Na", Ca“, 
At2*, GU, 0ˆ- có số oxi hoá là +1, +2, +3, -1, -2,... 

Cần chủ ý răng, khác với hoá trị, số oxi hoá chỉ là một khái niệm có tính chất hình 
thức và thường không đặc trưng cho trạng thái thực của một nguyên tố trong hợp 
chất. Vì được xác đình một cách quy ước như trên nên trong nhiêu trường hợp, số 
oxi hoá - không trùng với hoá trị của nguyên tố đó. 

Ví dụ trong các hợp chất CH,, CH.OH, HCHO, HC00H và C0., cacbon có số oxi hoá 
lân lượt là -4, -2, 0, +2, +4; trong khi đó cộng hoá trị của cacbon trong tất cả các 
hợp chất trên đều bằng 4. 

Trong ion [Fe(CN),]”*, sắt có số oxi hoá là +3, còn cộng hoá trí của nó là 6. 

Tuy nhiên, khái riệm vẻ số oxi hoá rất có lợi trong việc phân loại các chất. Ví 

l +5 +5 +9 
dụ các hợp chãt HP0., H,PO,, H.P.0,... tương tự nhau với số oxi hoá của photpho 
bằng +5, khác với hợp chất H,PO., trong đó P có số oxi hoá là +3. 

Khái niệm số oxi hoá có vai trò đặc biệt quan trọng trong việc nhận ra các phản ứng 
oxi hoá - khứ và cân băng các phương trình phản ứng oxi hoá - khử như ta đã biết. 

Electron hoá trị và số oxi hoä 

Giữa số oxi hoá của một nguyên tố và cấu hình electron nguyên tử của nó có 
mối liên hệ giản đơn. Vì theo quy ước trên, mọi phân tử đều được tạo nên bởi các 
lon, nên số oxi hoá của các nguyên tố ứng với khuynh hướng rất đi hay thu thêm 
electron để có cấu hình nsÊnp, ns“np6nd!9. 

Như vậy, số oxi hoá dương lớn nhất của một nguyên tố băng số electron hoá trị của nó. 
Đó là những electron thuộc lớp bên ngoài lớp 1sf của heli, bên ngoài lớp ns”npŠ của 
các khí hiếm khác và bên ngoài lớp nsˆnpŠnd!9. 

Về nguyên tắc, số electron hoá trị của một nguyên tố bằng số nhóm của nguyên 
tố đó trong hệ thống tuân hoàn. Đối với các nguyên tố nhóm A, electron hoá trị 
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thuộc Lớp ngoài cùng; đối với các nguyên tố nhóm B, electrơn hoá trị thuộc lớp ngoài 
cùng và áp sát lớp ngoà! cùng. 
Ví dụ : Lưu huỳnh và crom đều ở nhóm VI nên đều có 6 electron hoá tTỊ: 
Š: 1S22s°2pế 3s^3p“ (nhóm VIA) 
 — 
electron hoả trị 
Cr: 1s22s”2p? 3s”3p°3d24s! (nhóm VIB) 
. 
electron hoá trị 
Số oxi hoá dương lớn nhất của lưu huỳnh và crom đều bằng +6. 
Số oxi hoa âm của một nguyên tố bằng (8 - N) trong đó N là số nhóm. Ví dụ, số 
oxi hoá âm của lưu huỳnh là (8 - 6) = 2 (S”?). 
6.2. Sự biến đối số oxi hoá của các nguyên tố 
6.2.1. Số oxi hoá của các nguyên tố nhóm Ã 
Nhận xét chung 


- Dựa vào cấu hình electron của các nguyên tố loại này, có thể đoán được dễ dãng 
số oxi hoá thóng thường của chúng. Khi tạo thành phân từ hay ion, các nguyên tò 
bao giờ cùng có khuynh hướng riến tới cấu hình bên vững cúa khi hiếm: 1° (đối với 
heti), lớp vỏ 8 electron ns“np, lớp vỏ 18 electron ns°np§°nd19, 

- Vì nguyên tử có thê mất đi từng cặp electron đã ghép đôi hay dùng chung từng 
cặp một, cho nên nhìn chung, nếu các nguyên tố nhóm A thể hiện nhiều trạng thái 
oxi hoá, các trạng thái đó khác nhau từng hai đơn vị. Tuy nhiên, cũng có những 
ngoại lệ như Cl"“... 

Sau đây ta xét cụ thể sự biến đối số oxi hoá cúa các nguyên tố nhóm A. 

a) Nhóm TA Số oxi hoá +1 

Do cấu hinh electron ở lớp ngoài cùng chí có 1 electron (ns!) và có độ am điện 
rat nhỏ nên số oxi hoá của các nguyên tế nhóm TA trong các hợp chất của chúng 
chỉ bằng +1. 

lon cúa các nguyên tố đó có cấu hinh electron lớp ngoài cùng sỶ và s”p? rất dê 
được tạo thành do năng lượng ion hoá của các nguyên tố rất thấp. 

Nang lượng lon hoá thứ hai (L) có giá trị lớn hơn I¿ của các nguyên tỏ nhóm 
khác rất nhiều, cho ta biết vì sao các nguyên tố nhóm IA khòng thể hiện số oxi hoá 
cao hơn. 

b) Nhóm IIA — Số oxi hoá +2, (+1) 

Cấu hình electron lớp ngoàải cùng lä ns nên các nguyên tố nhóm TIA thường có 
số öxi hoá +2. 


(1) Sö oxI hoa trong ngoac không bên. 
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Nếu chỉ căn cứ vào năng lượng ion hoá, ta có thể nghĩ rằng đối với các nguyên 
tố trong nhóm có cả khả năng thể hiện số oxi hoá +1. 


Mặc dù trạng thái oxi hoá đó cũng thế hiện trong những điều kiện rất nghiêm 
ngặt đối với Re và Mqg, nhưng không đặc trưng cho các nguyên tổ khác trong nhóm. 
Nguyên nhân là như sau: 

Mặc dù 1, lớn hơn I¡ khoảng 2 lần, nghĩa là I =1, + L, = 3I, nhưng các dữ kiện 
năng lượng khác như năng lượng hiđrat hoá, năng lượng mạng tưới tỉnh thể tăng 


lên nhiêu khi chuyển từ lon 1+ sang ion 2+. 


Năng lượng chênh lệch đó vượt quá năng lượng cản thiết để bù cho sự tăng năng 
lượng ion hoá. 


Bảng 3.19. Một số dữ kiện năng lượng (eV/nguyên từ) đôi với 
các nguyên tô nhóm IA, lIA, IB, IIB và các hợp chất của chúng 


(AH,¿ hiđrat hoá, AH,,: thăng hoa) 


Nguyên tố | Ï 


——----——-- — —— ¡ “.=— 








lí 539 ni 
Na 174 
K 4.34 
— Rb 418 
—Œầœ | 389. 1 22 


Mg__ . 761 15.0 
Ca 6.11 I1,9 I8.0 l6.6 36,6 2/00 










Šr | 5.69 II.O lÓ.7 IS.2 34.1 - Ì.7/0 
lầa 5.2| | 


_—— œ= — +—-~ —=— 


Cu ViÊY 92 


An ¡| 757 +: 2148 





Zn 0.30 I7.96 
Cd 5.00 l690  '_ 259 


Hg | 1043 | 75 | 29.2 


* 


nãng lương mang lưới đối với c(orua của các nguyên tố nhóm TÁ và oxit cúa nhóm IIA. 
** nhiêt bay hơn. 
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c) Nhóm HHA — Số oxi hoá +3, (+1) 


Nguyên tứ của các nguyên tố nhóm THA có cấu hinh etectron ns“np], do đó đối 
với các nguyên tố này có thể có hai trạng thái oxi hoá là +1 và +3 do sự tham gia cúa 
1 electron p và 2 electron s vào việc tạo thành liên kết hoá học. 


Mặc dù đã có những thông báo về các hợp chất của AL, Ga, In trong đó chúng 
thẻ hiện số oxi hoá +1 nhưng đối với các nguyên tố nhóm IHA, số oxi hoá +3 là đặc 
trưng; trong khi đó ở nguyên tố nặng nhất nhóm là tali (TỦ), các hợp chất bến nhất 
lại thế hiện số oxi hoá +1. Chẳng hạn trong dung dịch nước, thế khử chuẩn của cáp 
T\?'/TI! tương đối lớn : 


TỦ + 2e c> TỪ E?°=+1,25V 


Sự giảm độ bèn của các hợp chất có số oxi hoá theo chiều từ trên xuống dưới chẳng 
những thể hiện ở TÌ (nhóm THIA) mà còn thể hiện ở những nguyên tố cuối nhóm IVA 
vã VÀ như Pb, Bi. Đó là do: 


- các nguyên tố cuối nhóm, độ bên của cặp trơ ns“ tăng lên. 


- Có sự giảm năng lượng liên kết cộng hoá trị do các nguyên tổ ở cuối nhóm có 
bán kính lớn, sự xen phủ các obitan nguyên tử vếu ổi vì các electron hoá trị “loang 
ra” trong một thể tích lớn; lại thêm cỏ sự gia tầng lực đẩy của các electron không 
liên kết bên trong. 


d) Nhóm IVA — Số oxi hoá +4, (+2), -4 


Nguyên tử của các nguyên tố nhóm IVA có cấu hình electron lớp ngoài củng 
ns“np“, vì vậy chúng có khả năng thể hiện số oxi hoá +2, +4; hơn nữa các nguyên tố 
đầu nhóm thể hiện ưu tiên số oxi hoá +4. Trên thực tế, cả cacbon và silic không có 
hợp chất bên ứng với số oxi hoá +2. 


Chẳng hạn, mặc dù trong phân tử CO (số oxi hoá của € là +2), cacbon có cộng hoá 
trị 3 (: = 0:) nhưng trong phản ứng với oxi, oxit cacbon CO dễ dàng chuyền sang 
CŨ, (số oxi hoá của cacbon là +4). Các phâm tử Si0, SiCL, SiS được điều chế ở nhiệt 
độ cao, đều không bên. 


Đó bên của các hợp chất có số oxi hoá +2 tăng dân theo thứ tự Ge < Šn << Pb_ và 
độ bên của các hợp chất có số oxi hoá +4 cũng giảm dàn theo thứ tự đó. Chăng hạn: 


(a) Sn”! + 2e =§n”' EP=U,15V 
PbÔ, + 4H“ + 2e —=Pb“' + 2H,0 E?= 1,455 V 
(b) Nhiệt độ phân huỷ các hợp chất với hiđro 
Các hợp chất —CH, 51H, GeH, SsnH, PbH, 
SN 800 450 185 150 0 
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(c) Tốc độ phản ứng kết hợp clo thành ởđiclorua 

GeCL, + ỐL, —> 6eCL (rất lớn) 

SnÚL, + CULL -> SnÖl (nhỏ) 

PbOGl, +ŒÌj -> Pbd, (phản ứng điền ra trong điêu kiện rất nghiêm ngặt) 


(d) Hợp chất tetrahalogenua được biết đổi với tất cả các nguyên tố nhóm [VÀ trừ 
FDBT¿, FhÌ„ 


Số oxi hoá âm có thế thể hiện trong các hợp chất của cacbon, silic và một vài hợp chất 
của gecman khi các nguyên tố đó kết hợp với các nguyên tố có độ âm điện lớn hơn. 


e) Nhóm VÀ Số oxi hoá -3, +3, +5. 


Tử cấu hình electron lớp ngoài cùng ns”npỶ của các nguyên tố nhóm VA, có the 
dự đoán ba mức oxi hoá chính là —-3, +3, +5. 
1 


Nitơ thể hiện mọi mức oxi hoá từ -3 đến +5 cũng như các số thập phân - 3 


lon azIt N.. 


trong 


Sở đì như vậy là do nguyên tử nitơ có khá năng tạo thành những mạch nguyên 
tửC) tương tự cacbon, silc và tạo thành liên kết m giửa các nguyên tử trong mạch 
cũng như với các nguyên tỏ khác, đặc biệt là với oxi. Vĩ dụ: 


ti ` le x0 +3 
(N.0) .:N=EN-Q:. NÀNG (N0O.) 
0a z8 +Á T „H RẺ” 
N~N.. (N0).  Ñ-N N.H, 
gÀÄ TNỘU (0), „UÑ-NG, (HẠ 


_ Sp 3_ 

[N=N=N] (N,) 

Số oxi hoá -3 đặc trưng cho các nguyên tố nhẹ nhất trong nhóm. Độ bên của các 
hợp chất có số oxi hoá -3 và +5 giảm theo chiều từ trên xuống dưới, còn số oxi hoá +3 
thì lại biến đối theo chiêu ngược lại, đặc biệt là với Sb và Bi. 

f) Nhóm VIA số oxi hoá -2, +2, +4, +6 


Với cấu hinh electron lớp ngoài cùng nsˆ“np, các nguyên tố nhóm VIA có khá 
năng thê hiện các mức oxi hoá -2, +2, +4, +6. 





(*) Mach dài nhất không qua 8 nguyên tử. 
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Vì để tạo thành cấu hình bản của khí hiếm chỉ còn thiếu có hai electrort nên các 
nguyên tố nhóm VIA thể hiện số oxi hoá -2 rất dễ dàng, đặc biệt là các nguyên tố 
nhẹ nhất trong nhóm. 


Oxi tạo thành oxit nhị tố (gồm hai nguyên tố) với tất cả các nguyên tố (trừ 
khí hiếm). 

Trong các oxit, các nguyên tố có thể thể hiện các số oxi hoá khác nhau nhưng 
trong hâu hết các oxit, oxi chỉ thế hiện số oxi hoá -2, trừ một Xi trường hợp trong 
đó số oxi hoá của oxi KrE -1 trong peoxit (như H,O,); bảng "Š trong các peoxit 
thấp (như KO,); bằng -Š trong các ozonit (như KO,) hay có số oxi hoá bằng +1 
trong 0.F, và +2 trong OE.. 


Đối với các nguyên tố khác trong nhóm, theo chiều từ trên xuống đuưới, số oxi hoá 
âm -2 ngày càng kém bền và số oxi hoá dương +4 ngày càng bên. Vì vậy H,Te và H,Po 
không bên và dễ bị phần huỷ thành các nguyên tố thành phản. 


Hợp chất với số oxi hoá +6 đều là những chất oxi hoá mạnh (trờ MF,). 


g) Nhóm VITIA (nhóm halogen) có số oxi hoá -1, +1, +3, +5, +7, trong đó quan 
trọng hơn cả là các số oxi hoá —-1, +5, +?. 


Nhóm haÌlogen có cấu hình electron lớp ngoài củng là ns“np5 nên có khả năng thể 
hiện các số oxi hoá vừa nêu trên. 


Vĩ ở nguyên tử flo chỉ còn thiếu một electron để bão hoà lớp ngoài cùng, hơn nữa 
kích thước lại nhö, cho nên trong các hợp chất, flo chỉ thể hiện khuynh hướng thu 
electron, do đó chỉ có số oxi hoá -1. 


Đối với tất cả các nguyên tố trong nhóm, khuynh hướng thể hiện số oxi hoá -1 
là đặc trưng. 


Số oxi hoá dương thể hiện trong các hợp chất của các nguyên tố trong nhóm với 
các haÌogen có số hiệu nguyên tử nhỏ hơn (trong XX, XX,, XX: và TF,) hay với oxi 
(trong các oxit, oxiaxit, muối tương ứng). 


Độ bền của các hợp chất trong đó halogen có số oxi hoá dương giảm dân theo thứ 
tự +5 > +7 > +1 > +3 (trong đó có một số ngoại lệ). 


Đối với brom, trong một thời giarn dài người ta vẫn chưa phát hiện ra số oxi hoá +7 
và văn coi là một trường hợp bất thường. Cho đến năm 1968, người ta đã thành công 
trong việc điều chế được hợp chất cúa brom ứng với số oxi hoá +7 bằng cách oxi hoá 
kali bromat bằng ozon hay xenon điflorua tạo thành pebromat (KBr0, ). 

Đối với các halogen, người ta cũng biết số oxi chằn, chẳng hạn trong hợp chất 


61Ó., CLÔ,, trong đó clo có số oxi hoá +4, +6. Tuy vậy, những trường hợp này tương 
đối hiếm. 


h) Nhóm VIITA (nhóm khí hiếm) số oxi hoá +2, +4, +6, +8. 


Các nguyên tố nhóm VIIA (các khí trơ) có cấu hình electron lớp ngoài cùng đây 
đủ nsˆnp?, có bán kính nguyên tử nhỏ nhất và năng lượng ion hoá lớn nhất trong 
chu kì, vì vậy chúng rất “trơ” về mặt hoạt động hoá học. 


Mặc dù, các khí trơ được tìm ra từ cuối thế kỉ XIX (khí trơ đầu tiên là heli được 
tìm ra năm 1868), trong gân 100 rnäãmt người ta chưa phát hiện được trường hợp nảo 
có sự tạo thành liên kết hoá học với các nguyên tử khí trơ. 


Tuy có những hiđrat rắn của các khí trơ nặng và những hợp chất tính thể kiểu 
“tông” của agon trong hiẩroquinon, nhưng đó chỉ là sự “tồng vào nhau” một cách 
cơ học các nguyên tử khí trơ vào lỗ trống của mạng tưới tính thể hiđroquinon 
(hoặc nước đá). 


Vì những lí do trên, các khí này được mô tả như là “khí trơ” và tính trơ của chúng 
được coi như là xuất phát điểm khi xây dựng lí thuyết về hoá trị (và được xếp vào 
nhóm không trong hệ thống tuần hoàn). 


Cho đến năm 1962, nhà hoá học trẻ tuổi người Canaởa \à Bartlett khi đang nghiên 
cứu hợp chất platin forua là một chất oxi hoá mạnh, tình cờ phơi PtF,, (có màu đö 
thâm) ra không khí thì thấy màu nhạt đi. Ông đem phân tích thì thấy chất PtF, đã 
oxi hoá 0; của không khí tạo thành hợp chất ion [O.]*{PtF,}. 


Từ kết quả trên, ông cho rằng PtF, có thể oxi hoá phân tử 0, thành ion 0 thì 
nó củng có khả năng oxi hoá Xe thành Xe* vì năng lượng lon hoá thứ nhất của 
phân từ oxi [Ô- —> 0; + 1e] 1 = 12,2 eV) thực tế bằng năng lượng ion hoá thứ nhất 
của xenon (Xe —> Xe" + 1e, I,= 12,13 eV); hơn nữa kích thước phân tử của chúng 
cũng gàn băng nhau (bán kính phần tứ 0. và bán kính nguyên tử của Xe đều vào 
khoảng 4 A »b 


Bartlett trộn hòn hợp khí xenon (Xe) và PtF, ở nhiệt độ phòng và thu được một 
chất rắn tinh thể màu đa cam có thành phản PtF,Xe với liên kết ion Xe*[PtF, |. 
Chất này thăng hoa trong chàn không; trong nước nó bị thuỷ phân cho Xe, 0., 
HF và Pt0.. 


Chẳng bao lâu sau đó, các nhà khoa học khác đã điều chế được các tỉnh thể màu 
trắng của XeF, bằng cách cho tác dụng trực tiếp F, với Xe ở 400°C. Chất này hoàn 
toàn bên ở nhiệt độ phòng và nóng chảy ở nhiệt độ hơi cao hơn 100°C. 

Các thành tựu trên đã làm tăng nhịp độ nghiên cứu hoá học các khi trơ và cho 
đến nay đã điêu chế được nhiều hợp chất khí trơ. Sau đây là một số ví dụ. 
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Bảng 3.20. Thành phần một số hợp chất của Kr, Xe và Rn 





_ Phức chất Kr|SbF,I |[XeFl‡[TIF,I”: Xe‡ [SiF,I° ; Xe[PrF, 


Một số hợp chất khí trơ có ứng dụng thực tế đáng chú ý: người ta dùng làm 
chất oxi hoá mạnh, làm tác nhãn flo hoá và một vài chất có thể dùng làm chất nö 
như Xe0.. 


Trong số các hợp chất của các khí trơ thì các florua được nghiên cứu k1 hơn. Ngày 
nay người ta đã điều chế được nhiều florua bằng phương pháp tống hợp trực tiếp từ 
Ro và các khí trơ tương ứng. Khi cho các florua tác dụng với nước, có thể thu được các 
ox1 florua, oxit và axit. Khi trung hoà các oxit và axit thì thu được muối tương ứng. 


Điêu đáng chú ý là các hợp chất của khí trơ đêu gồm các nguyên tố có độ âm điện. 
lớn như flo, oxi và những khí trơ nặng. 


Như ta đà biết, những hợp chất trong đó các nguyên tố thể hiện số oxi hoá cao 
đều có liên kết cộng hoá trị. Đối với các nguyên tố khí trơ, ở trạng thái cơ bản trong 
nguyên tử không có electron độc thân nên tương tác hoá học chỉ xảy ra ở những 
nguyên tử có các obitan hoá trị tự do và năng lượng kích thích không quá lớn. 
Vi vậy, các nguyên tố nàng (Rn, Kr, Xe) tạo được hợp chất tương đối dã. 


Còn đối với He, Ne, vì các electron ngoài cùng liên kết chặt chẽ với hạt nhàn 
nguyên tứ nên khó tạo hợp chất so với Xe, Kr... Vì vậy cho đến nay, các hợp chất 
của He, Ne còn rất ít và kém bền. Tuy vậy, tính chất của nó cũng được nghiêr: cứu 
kĩ như đối với các khí khác, như độ bên liên kết, độ bên của HeH" rất gân với tính 
chất của phân tử H, có cùng số electron với nó. (H: H; [He : H]'). 

Ngày nay, người ta đã biết số oxi hoá của các khí trơ là +2, +4, +6 và số oxi hoá 
lớn nhất ứng với số electron ngoài cùng là +8. 

Những phát hiện trên đã cải chính tên “trơ” của các khí trơ. Ñgày nay, người ta 
thường gọi chúng là “khí quý” hay “khí hiếm” mặc dầu những tén này cũng chưa 
phải là đã thoả đăng. 


Hĩnh vẽ 3.19 tóm tắt sự biển đôi số oxi hoá dương và âm của các nguyên tố nhóm A 
theo số hiệu nguyên tử. 
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Qua hình vẽ ta thấy có sự biến đổi tuần hoàn rõ rệt. 


+7 

+6 

+5 

+4 

+3 _ Q) 
+2 © ©® 


+Ì¬”1© @ 


lì Be BCI| NỊÓO la Ne Na Mpg AI & PL Š _s 


-)— À} C 


-4~— © ® 
X = số oxi hoá trone các oxi. 
© = số oxi hoá trong các hiđruna. 


Hinh 3.19. Sự biến đối số oxi hoá của các nguyên tố nhóm A 


6.2.2. Số oxi hoá của các nguyên tố nhóm B (các nguyên tố chuyến tiếp) 


Các nguyên tố chuyển tiếp có nhiều trạng thái oxi hoá, thấp nhất thường là +2 
và cao nhất ứng với số thứ tự của nhóm. 


Đó là do các nguyên tố chuyên tiếp có cấu hình electron: (n - 1)d*nsZ (đôi khi là 
(n - 1)d**!ns!) trong đó (x + 2) hằng số thứ tự của nhóm. Ử trạng thái oxi hoá thấp, 
các nguyên tố chuyển tiếp sử dụng 2 electron của phân lớp ns để tạo liên kết hoá 
học, còn ở trạng thái oxi hoá cao thì sử dụng cả (x + 2) electron hoá trị. 


Khác với các nguyên tố nhóm À, ở các nguyên tổ chuyển tiếp, theo chiêu từ trên 

xuống đưới trong một nhóm B, các hợp chất ứng với số oxi hoa cao ngày càng bèn. 
3d << 4d < 5d 

Chẳng hạn, trong nhóm VIB gồm Mn, Tc, Re thì Mn.0, bị phân huỷ ở 09; Tc,0, 
nóng chảy ở 1190,5 mà chưa bị phân huỷ, còn Re,0„ nóng chảy ở 220” và bay hơi mà 
không bị phân huỷ. 

Sở di như vậy là do các nguyên tố cuối nhóm có khả năng tạo thành liên kết cộng 
hoá trị rất bên do các obitan (n - 1)d tạo thành liên kết œ (ở đây các obitan (n - 1)d 
nhận các cặp electron chưa tiên kết của các ligan F“ và Oˆ-). Khả năng này tăng theo 


chiêu từ trên xuống dưới. 


Như vậy, sự dịch chuyển các electron ø và electron rx từ ligan đến nguyên tứ kim 
loại trung tâm tằng khi điện tích hiệu dụng của các nguyên tử ở cuối nhóm tăng lên. 
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Hơn nữa, khi chuyển từ các nguyên tố 3d đến 4d, kích thước nguyên tử tăng 
ít và khi chuyển từ 4d đến 5d, thực tế không thay đồi, vì vậy ở cuối nhóm tỉ số 
ẢNN lu rạn hoá ta tảng lên, mà điệu này có ý nghĩa quan trọng hơn sự táng 
đơn thuần. 


hiệu dụng 


Bảng 3.21 dưới đây ghi số oxi hoá của các nguyên tố chuyến tiếp, trong đó các 
trạng thái oxi hoá bên được khoanh trôn. 


Bảng 3.21. Số oxi hoá của một số nguyên tô chuyền tiếp 


Ki : 





¬ 


hình e : : 
- Ø) | | ] ® ;: 
2 2 @) @) Ó).| | Ø5 | Øy “số 
_, '@|@|@ | 3 |@|@G@ | 3| +a 
là: ') 4 4 @ ¡4 4 4 
| hoá : @) 5 3 3 » 
| (6 @ 6 
:_ @ 
Ví dụ: Niớ 
+Ï CuC] 
+IÏ CrCl, |MnCL, | FeCl, | CoCl, | NiCL, | CuCl, Ì ZnCl, 
+IH ` SeCl, | TiCI |VCI, | CrCl FeCl, | 
¡ +ÍV | TO, MnO, 
+V V.,O, 
+VI CrO,~ | MnO?> | 
+VI] MnO; ' 
Nhận xét 


Qua bảng trên ta thấy : | 

(1) Trạng thái bên nhất đối với các rquyền tố có cấu hình electron từ (n - 1)d! đến 
(m -1)dđ (trong đó không có electron ghép đôi) ứng với số oxi hoá cực đợi và tất cả các 
electron thuộc phân lớp (n - 1)d đêu tham gia vào việc hình thành liên kết hoá học. 

Đối với các nguyên tố có sốelectron đ lớn hơn 5 (trong đó có một số electron đã ghép đôi 
như Fe, Co, NÙ) thì trạng thái bên ứng với số oxi hoá thấp nhất; hơn nữa số oxi hoá cao nhất 
không quá +6. Đó là do kết quả của sự tăng năng tượng liên kết của các electrorn d ở lớp 
(n - 1) so với các eÌlectron ns. 


(2) Ở các nguyên tố chuyển tiếp có nhiều trường hợp thể hiện số oxi hoá - không 
ứng với số nhóm. 
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a) Ở các nguyên tố nhóm TB, số oxi hoá cao nhất lớn hơn số nhóm. 


Cu, Ag, Au thể hiện số oxi hoá +1, +2, +3 (trừ Au không có số oxi hoá +2). 
Các nguyên tố trên đều có cấu hình electron (n -1)d1?ns!. Các phân mức năng lượng 
(n -1)d xấp xỉ các phân mức ns, cụ thể là các phân mức 3d, 4d và 5d xấp xỉ phân 
mức 4s, 5s và 6s, hơn nữa phân lớp (n - 1)d19 mới được xây dựng xong cho nên các 
electron d có thế tham gia vào việc hinh thành liên kết hoá học. 


Tuy nhiên, năng lượng kích thích từ phần mức (n -1)d lên phân mức ns ở ba 
nguyên tố trên có khác nhau. 


Cụ thể là : (n -1)d?9 —> (n -1)dŸ?ns! đối với Cu (1) là 262,0 kJ/mol; 
Ag (T) là 469,49 k1/mol; Au (1) là 180,20 k3/mol. 


Ta thấy năng lượng kích thích đó thấp nhất đối với vàng rồi đến đồng và cao nhất 
là đối với bạc, do đó vàng có thể thể hiện số oxi hoá +3, đồng +2 và bạc +1. 


b) Ở nhiều nguyên tố nhóm VIIB, số oxi hoá cao nhất nhỏ hơn số nhóm 


Ta đã biết trong số 9 nguyên tố thuộc 3 nhóm 8, 9, 10 (trong nhóm VHIB), chỉ có 
hai nguyên tố là Ru và Os thế hiện số oxi hoá cao nhất là +8 bằng số nhóm (trong 
các hợp chất Ru0, và ÔsÔ,). 


Các nguyên tố khác thế hiện nhiều trạng thái oxi hoá nhưng không quá +6 
(về nguyên nhân xem nhận xét 1). 


Thật ra, sự thể hiện số oxi hoá “bất thường” không phải chỉ riêng đối với 
các nguyên tố chuyển tiếp. Chưa kể các lantanit và actinit, đã có tới 17 trong số 
76 nguyên tố (x 22%) có số oxi hoá cao nhất không bằng số nhóm. 


Các nguyên tố có số oxi hoá cao nhất không bằng số nhóm (hoặc lón hơn, hoặc 
nhỏ hơn và thường là nhỏ hơn) được ghỉ trong bảng sau đây. 


Bảng 3.22. Các nguyên tô có số oxi hoá cao nhất 
không bằng số nhóm 


_—mm, 


Nguyên | Số oxi hoá Số oxi hoá Số oxi hoá ' 
tố cao nhất cao nhất : cao nhất 


+ 
+^ 
+6 


~+Ó 
-+Õ 








6.2.3. Số oxi hoá của các lantanit và actinit 
a) Đối với các nguyên tố họ Lantan 


Với các nguyên tố họ Lantan, nói chung số oxi hoá +3 là đặc trưng. Đó là vì ở các 
nguyên tố họ Lantan, các electron hoá trị ...6s°5d! tham gia vào việc hình thành 
liên kết hoá học (nếu phân lớp 5d không có electron thì electron 4Í! sẽ tham gia 
Liên kết). 


Số oxi hoá của các lantanit được trình bày trong sơ đô sau: 


+4 


La Cc Pr Nd Pm Gdđ TITb Dy Ho Ir Tu 





Hình 3.20. Sư biển đối số oxi hoá của các lantani† 


- Trạng thái +2 thể hiện ở Eu, Yb và §m (ở Sm trạng thái +2 không bên). 
Điều này cũng phù hợp với quy luật: cấu hình electron của Eu là 6s^4f/ (phân lớp 4f/ 
nửa bão hoà), cấu hình của Yb tã 6s?4f!“ (phân lớp 4f!“ bão hoà), chúng có thể mất 
đi hai electron ở phân lớp 6s. Trạng thái oxi hoá +2 ở Sm chưa rõ nguyên nhãn. 


Tất cả ba nguyên tố này ở trạng thái +2 đều dễ bị oxi hoá và ngay cả trong nước 
chúng cũng bị oxi hoá đến trạng thái +3. 


- Đối với Ce, trạng thái oxi hoá +4 phổ biến hơn +3. 

Đối với Pr và Tb, trạng thái oxi hoá +4 chỉ thê hiện trong các hợp chất rắn. 

- Trạng thái oxi hoá +4 của ceri va tecbi là phù hợp với quy luật bới vì Ce*“ có 
cấu hình electron cúa vó khí hiếm 4s?4p?; còn Tb*“ có cấu hình 6s”4f!“ (phân lớp 4f7 
nửa bão hoải). 

b) Đðõi với các nguyên tố họ Actimi 


Sô oxi hoá của các actini nói chung không biến đổi đêu đặn như đối với các 
lantanit. 


Các actinit có số oxi hoá +2, +3, +4, +5, +6 và +7 (đã điều chế được các hợp chất 
của Ñp và Pu có số øxi hoá +?). 


Ba nguyên tố đâu họ Th, Pa, và U có số oxi hoá bên lần lượt là +4, +5, +6. Bắt đầu 
từ nguyên tố Cm (số 96), số oxi hoá +3 mới là phổ biến. 


c) Sự tuần hoàn nội tại 


Trong các chu kì lớn, có sự lặp lại một số tính chất của các nguyên tố như tính 
kim loại, phi kim, trạng thái oxi hoá v.v... 


Hiện tượng này được gọi là sự tuần hoàn nội. 
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Chẳng hạn tronq chu kì 5, số oxi hoá biến đổi từ +1 ở rubiđi (nhóm IA) đến +8 ở 
ruteni (nhóm VIHIB), sau đó giảm xuống +1 ở bạc (nhóm TB) để rồi lại tăng dân đến +8 
ở xenon (nhóm VHIA). 


Tính chất kim loại giảm dân từ Rb đến Ru, sau đó tăng lên ở Agq rôi lại giảm dân 
cho đến T. 


Đối với các chu kì lớn khác cũng tương tự. 
Đối với các lantanif 


Nói chung, tính chất của các nguyên tố họ Lantan rất giống nhau, tuy nhiên cö 
từng cặp nguyên tố có tính chất giống nhau hơn, đö là: 


57 La — 64 6d; 
58 Ce ~ 65 Th; 

59 ì ¬ 66 Dy; 
60 Nd — 67 Ho; 
61 Pm _ 68 Er 

62 5m _ 69 Tm; 
63 Eu ~ 70 Yh; 
64 0d = 71 Lu. 


Như vậy, trong họ Lantan từng cặp nguyên tố giống nhau nhất ở cách nhau bảy 
nguyên tố. Ta có thể viết họ Lantan thành bảy phân nhóm: mỗi phân nhóm gồm hai 
nguyên tố. 

La Ce Pr Nd Pm Sm Eu 

0d Tb Dy Ho Er Tm Yb 

Lu 


Về trạng thái oxi hoá, như trên đã thấy, cũng có sự biến đối tuần hoàn nội tại. 


lễ: hấu Cer4 Eu? 

+3 +á +2 
6d 0s... .... Yb 
Lu3 


Có cơ sở để cho răng trong họ Actini cũng có sự tuần hoàn nội tại tương tự như 
họ Lantan. 


6.3. Hoá trị của các nguyên tố 
6.3.1. Điện hoa trị 


Như trên đã thấy (phân năng tượng ion hoá, ái lực với electron) do năng lượng ion 
hoá thứ hai, thứ ba, thứ tư... (E., E,, E,... E„) ngày càng tăng nên khả năng tạo thành 
cation có điện tích lớn ngày càng khó. Thực tế cho thấy, sự tạo thành cation hoá trị 
1+, 2+ xảy ra tương đối dê dàng, hoá trị 3+ đã là khó khăn, hoá trị 4+ rất hiếm. 


——ẲẼ=“—ẼỄ—ẼỄễ—ŸỄ*Š————.*5'ễ.5....--.......... 
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Cũng tương tự như vậy, sự tạo thành anion có điện tích 1- là dẽ dàng đối với 
phi kim mạnh, nhưng sự tạo thành anion có điện tích 2- đã là quá trình thu nhiệt; 
các anion có điện tích 3- đặc biệt là 4- rất ít gặp. 


Vì vậy, điện hoá trị cúa các nguyên tố được xác đính bằng điện tích của các ion 
(cả cation và anion) cũng chỉ giới hạn ở những số trên. 
6.3.2. Cộng hoá trị 


Cộng hoá trí tối đa của một nguyên tố phụ thuộc vào số electron hoá trị và số 
obitan hoá trị của nguyên tố đó. 


a) Đối với các nguyên tố thuộc chu kì hai 


Ữ lớp ngoài cùng của các nguyên tố thuộc chu kì hai chỉ có 4 obitan gồm một 
obitan 2s và ba obitan 2p. Giữa các mức 2s2p và 3s3p tiếp theo có hiệu số năng lượng 
lớn. Sự kích thích electron 2s2p lên các mức 3s3p đòi hỏi phải cung cấp nhiều năng 
lượng mà sự tạo thành liên kết không bù đắp lại được, do đó các nguyên tố chu kì 
hai không thể tạo thành quá bốn liên kết cộng hoá trị trong các hợp chất cũng như 
đơn chất. 


Cụ thể là đối với các nguyên tố sau có cộng hoá trị thông thường là: 


lãi Be B Ê N 0 F 
1 2 3 4 3 2 1 
Cộng hoá trị tối đa của chúng không quá 4. Ví dụ: 
H 7= 
BeZ— `BeZ O N 
+© Bc H=N=ïi. 
^cỊ vế Tu HÀNG OZ No | 
H _Íj 
(BeC]) O, NH 


Còn trường hợp của nitơ thì trong các hợp chất ứng với số oxi hoá +5 (chắng hạn 
như HÑO.), nitơ cũng chí có cộng hoá trị 4. Dưới đây là một trong những dạng đề 
nghị công thức cấu tạo HNO0. : 

H-O-N 


%o 
b) Đới với các nguyên tố thuộc các chu kì sau 


Ở đây, hiệu số năng lượng giữa các obitan nsnp ớ lớp ngoài cùng và các obitan 
tiếp theo nhỏ hơn nhiều so với trường hợp của chu ki hai, vì vậy những obitan tiếp 
theo này cũng có thể được sử dụng để tạo thành liên kết hoá học. Chẳng hạn, phân 
mức 3d xấp xỉ 4s nên có thế sử dụng hoặc obitan 4s hoặc các obitar. 4s và 3d đẻ tạo 
thành liên kết. 


- Những nguyên tố nào khi tạo thành tiên kết chỉ sử dụng các obitan s và p cũng 
đối xử như các nguyên tố ở chu kì 2. 
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- Những nguyên tố nào khi tạo thành liên kết có sử dụng cả các obitan d thì có 
thế tạo thành những phân tử mà nguyên tử trung tâm có số electron hoá trí lớn hơn 
8 và số liên kết cộng hoá trị lớn hơn 4. 

Ví dụ các nguyên tố thuộc chu kì ba có thể tạo thành các phân tử và ion sau đây 
mà các nguyên tố tương tự của chúng thuộc chu kì hai không thể có được. 

)E. POL, ED SE. 

(12) (10) (12) (12) 

Số electron trong ngoặc là số electron bên ngoài phân bố chung cho cả phân tử. 
Các hợp chất tương ứng của các nguyên tố thuộc chu kì hai là : 

ĐT NQ. NF, 0F, 

(8) (8) (8) (8) 

c) Đối với các nguyên tố chuyển tiếp 

Vì các phân mức ns, (n -1)d, np gân nhau, các electron thuộc 9 obitan (một 
obitan s, ba obitan p, năm obitan đ) có thể tham gia vào việc hinh thành liên kết 
hoá học, nên về nguyên tắc, các nguyên tố thuộc chu kì ba có cộng hoá trị 9 (ngay cả 
khi không dùng tới các obitan f), nhưng thường có cộng hoa trị không quá 6. Đó là 
do những nguyên tố này có kích thước tương đối nhỏ và có sự án ngữ không gian, 
nên không thể tạo thành liên kết với quá 6 nguyên tử. 

Sự án ngữ không gian có vai trò rất lớn trong việc tạo thành một hợp chất, cho 
nên ở nhiêu nguyên tử chỉ có thê thực hiện được cộng hoá trị tối đa trong trường 
hợp các nguyên tử bao quanh phải có kích thước đu nhỏ. 

Chính vì vậy mà có Ion SIE- lại không có ion SiCl7”; có phân tử SF, lại không có 
phân tử SCL, v.v... 

Trong các chu kì tiếp theo, ở öó kích thước các nguyên tử trung tàm đủ lớn thì có 
thể có cộng hoá trị tới 7, 8. 

Ví dụ, có các hợp chất IF„, [Mo(CN),]“, 0s0,, ReOF, v.v... nhưng những trường 
hợp có cộng hoá trị lớn hơn sáu nói chung cũng hiếm. 

Người ta đã biết có cộng hoá trị 9 như trường hợp của Ru trong hợp chất 
RuO,P(G.H,).. _ 


Trong RuO0,, Ruteni đã sử dụng 8 obitan để tạo thành 8 liên kết cộng hoá trị 
với oxi. Còn lại một obitan tự do nên phán ứng tiếp theo: 
RuØ, + :P(CH,), -> Ru0 P(CH,), 


Ở đây :P(C.H,), liên kết phối trí với nguyên tứ trung tâm Ru để tạo thành hợp 
chất trên: 
L(CÔH,).P —> Ru0,}, 
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7. SỰ BIẾN ĐỔI TUẦN HOÀN SỐ HẠNG QUANG PHỔ NGUYÊN TỦ 


Sự biến đổi tuần hoàn tính chất các nguyên tố chẳng những do sự biến đôi tuần 
hoàn cấu hinh electron của nguyên tử các nguyên tố như đã xét ở phần trên mà còn 
do sự biến đôi tuần hoàn độ bội của số hạng nguyên tử. 


Độ bội của các số hạng (g) là mọt tính chất vật lí thuần tuý, có liên quan mặt thiết 
với một tính chất cơ bản của hoa học, đó là hoá trị (B) của các nguyên tố, (Kí hiệu 
số hạng quang phổ 9L,). 


Ta biết rằng, theo Lewis - London (Lơuyt-Lơnđơn) thì hoá trị của một nguyên 
tố được xác định bởi số electron độc thân trong nguyên tử; đó là nhừng electron có 
khả năng tham gia vào việc tạo thành liên kết hoá học. Như vậy, theo cách tính số m 
electron độc thân thì: 

n=g-1 
Cũng có thể coi B=g-1. 


Do đó, quang phổ phát xạ có liên quan chặt chẽ tới cấu trúc của hệ thống tuân 
hoàn, trong đó số thứ tự của nhóm ứng với hoá trị đặc trưng của nguyên tô. 


Trong một chu kì, ởi từ trái qua phải, độ bội tăng xen kẽ giữa các số chăn (bội đôi, 
bội bốn, bội sáu...) và số lẻ (đơn, bội ba, bội năm, bội bảy...) (xem bảng 3.23). 


7.1. Độ bội và hoá trị đặc trưng của các nguyên tổ thuộc chu ki bốn 


Bảng 3.23. Sự biến đôi độ bội và hoá trị đặc trưng 
của các nguyên tố đầu chu kì bón 






Đôi 
Bội ba Bội bà 
Đô bôi Bội bốn 


Bội ba Bội bai 








Bội bốn 


Bồi năm Bội năm L Bội năm : 





Bội sáu ' Bồi sáu 





Bôi bảy Bội bảy 


' Bội tắm 
ND _—=—_—-—-ằ-... E3: 


\ Tên trì Pa 2 | 3 | 
| đặc trưng - | 


7.2. Sõ hạng quang phô nguyên tử đối với các nguyên tố họ s và p 
(Lấy chu kì 2 lảm vi dụ. Xem bảng 3.24.) 


Bảng 3.24. Số hạng quang phỏ nguyên tử đối với 
các nguyên tổ họ s và p 













lớp electroi ngoài cùng SỈ 


——- —-—----v-'n wœv —wnexse—-x=——-—-'- 


Số electron độc thân 


- Số hạng quang phố šL, 


Tự 
Đối với trạng thái cơ bản của các nguyên tố thuộc chu kì 2, tuỳ thuộc vào sõ 
electron s và p tương đương, các số hạng quang phố nguyên tử được viết như trên. 


(Etectron tương đương là những electron có số lượng tử n và số lượng tử Ì 
như nhau). 


Các nguyên tố họ s và p thuộc cùng một nhóm (nhóm A) trong hệ thống tuần hoàn 
được đặc trưng bằng những số hạng cơ bản như nhau. Chẳng hạn số hạng của tất cá 
các kim loại kiểm là ^S¡ sĩ từ đó hoá trị của chúng đều là 1. 

7.3. Số hạng quang phổ nguyên tử với các nguyên tố d 

Lãy họ 3d làm ví dụ (bảng 3.25). 


Bảng 3.25. Số hạng quang phổ nguyên tử với các nguyên tổ d 






Nguyên tố 


x 
'E 


5 





2 c 
Lớp electron RSj 
ñgoài cùng Rc 
— tC“. 
Số hạng l 
`. 0 
_ quang phó ŠL, 


Đối với họ 4d và 5d cũng tương tự như vậy. 


Các nguyên tố họ d thuộc cùng một (nhóm B) trong hệ thống tuần hoàn được đặc 
trưng bởi số hạng cơ bản như nhau. 


Chẳng hạn các nguyên tố Cu, Ag, Au thuộc nhóm TB đêu có số hạng quang phổ là 
ˆD:, ; các nguyên tố Se, Y, La thuộc nhóm IHB đêu có số hạng quang phô là ?D-,. 
3⁄2 3⁄2 


Tuy nhiên, do việc điền electron vào các lớp vỏ electron của các nguyên tố 
chuyển tiếp (họ d) điễn ra khöng đều đặn như đối với các nguyên tố họ s và p nên ở 
một vài nhóm B, các nguyên tố cùng nhóm có cấu hình electron không giống nhau 
nên có số hạng quang phố khác nhau. Chẳng hạn nhóm VIB: 


Nguyên tố Cr Mo W 
Cấu hình electron d°s! đ°s! d“s7 
Số hạng quang phố `. cỄ "hp 
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7.4. Trạng thái cơ bản, trạng thái kích thích 


Như đã nhận xét ở trên (phản B), số hạng quang phổ ở trạng thái cơ bản của các 
nguyên tố nhóm HA (Be, Mq, Ga, Sr, Ba, Ra) tả '§,, do đó độ bội g = 1 và hoá trị đặc 
trưng B =g-1=0. Tuy nhiên, trên thực tế, trong các hợp chất, các nguyên tố đó thế 
hiện hoá trị 2. Vì sao? 

Ta biết rằng ngoài trạng thái cơ bản, khi được cung cấp năng lượng từ ngoài vào, 
cắc nguyên tử chuyên sang trạng thái kích thích với điều kiện là còn có các obitan 
trống ở các phân lớp tiếp theo. 

Chẳng hạn, lớp ngoài cùng của nguyên tử Ca (n = 4) có hai electron chiếm phân 
lớp s (cấu hình 4s“), nhưng trong nguyên tử đó còn có phân lớp p với 3 obitan còn 
trống; một trong số đó có thể nhận electron của phân Lớp s chuyển lên. 

Ở trạng thái kích thích, cấu hình electron của nguyên tử Ca là 4s!4p!: có hai 
electron độc thân đặc trưng bơi độ bội q = 3 và hoá trị B = g - 1 = 2. 

Trên thực tế, trong quang phố nguyên tử của Ca và các kim loại kiềm thổ khác, người 
ta quan sát thấy các vạch đơn (g = 1) cũng như các vạch ba (tam nguyên) [g = 3]. 

Nếu hiệu số năng lượng của các phân mức không lớn thì sự kích thích thực tế có 
thể xảy ra như trường hợp ta vừa nêu. 

Sự tăng số electron độc thản trong nguyên tử làm cho hoá trị của nguyên tố tăng 
lên. Chăng hạn A1 có thể thể hiện hoá trị 1 và 3; Sỉ: 2 và 4; P: 3 và 5; S: 2, 4, 6 v.v... 

Nguyên nhãn các nguyên tố thể hiện nhiều trạng thái hoá trị là do độ bội của cac 
số hạng quang phổ nguyên tử khác nhau. 

Vì số hạng quang phô nguyên tử có độ bội cao (7, 8, 9...) ít khi thể hiện nên các 
trạng thái hoá trị cao tương đối ít khi xảy ra. (Vẻ sự biến đổi tuần hoản hoá trị của 
các nguyên tố đã xét kĩ ở phân trên). 


8. SỰ BIẾN ĐỔI MỘT SỐ TÍNH CHẤT VẬT LÍ CỦA CÁC ĐƠN CHẤT 


8.1. Nhiệt độ nóng chảy (kí hiệu là t_.) 


Nhiệt độ nóng chảy của một chất là nhiệt độ ở đó pha rắn năm cân bảng với pha 
lòng ở áp suất nhất định (thường tấy \à áp suất khí quyến). 


Đi từ trái qua phải trong một chu kì, nhiệt độ nóng chảy của các đơn chất tăng 
từ các kim loại đến nửa kim loại và giảm đột ngột ở các phi kim. 


SỞ đi như vậy vì nhiệt độ nóng chảy của một chất phụ thuộc vào hai vếu tố: 

- Cấu trúc: tính thể của chất rắn. 

- Liên kết trong chất rắn. 

Khi có sự thay đồi đột ngột cả về cấu trúc lần liên kết sẽ gây ra sự biến đổi đột 


ngột nhiệt độ nóng cháy. 


17/3 


Ví dụ trong chu kì 3: 
Nguyên tố: Na Mq AI Sĩ P 
b0) 97,8 6 49 660 1410 44 


Nhiệt độ nóng chảy cúa các kim loại Na, Mq, AI tăng từ từ, sau đó có sự tăng đột 
ngột từ AL đến Sỉ là một nguyên tố nửa kim loại có cấu trúc tinh thể nguyên tứ. Sau 
đó lại có sự giảm đột ngột hơn từ Si đến P là một chất có cấu trúc phân tứ P, vơi 
liên kết cộng hoá trị. 


Trong chu kì 2, nhiệt độ nóng chảy tăng từ các nguyên tố kim loại LI, Be đến 
nguyên tố B có cấu trúc tỉnh thể nguyên tử và sau đó có sự giảm đột ngột từ tỉnh 
thế nguyên tứ € đến các chất có cấu trúc phân tử đơn giản là N., 0,. 


8.2. Nhiệt nóng chảy mol (kí hiệu là AH_ .) 


Nhiệt nóng chảy moi của một chất là năng lượng cần cung cấp để làm nóng cháy 
một rmmol chất đó ơ nhiệt độ nóng chảy của nó. 


Có sự tương đông sát sao giữa sự biến đổi tuân hoàn của nhiệt nóng chảy mol và 
nhiệt độ nóng chảy của các chất. 
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Hình 3.21. Sự biến đổi nhiệt độ nóng chảy (đường đậm) và nhiệt nóng cháy (đường mánh) của 
các nguyên tố theo các nhỏm 


Khi có sự thay đối lớn vẻ cấu trúc hoặc liên kết thì cũng có sự thay đổi đột ngột 
AH,„ theo chiêu hướng như đối với t... 
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Ta xét sự biến đổi AH,. của các chất trong chu kì 3 từ Na đến Ar. 

- Khi các kữn loại Na, Mq, A\ nóng chảy, đa số liên kết kim loại vẫn được duy trì, 
chỉ có một phản hạn chế liên kết bị phá vỡ. Vì vậy, AH,„. chỉ ở mức vừa phải, 

- Đối với các tính thể nguyên tử như siLc, hàu như tất cả các liên kết đều bị phá 
vỡ trước khi chất rắn nóng chảy. Vì vậy AH,.„ rất lớn. 

- Đối với các phán tử đơn giản (P„, ŠS., CL và Ar), AH,, rất nhỏ bởi vì đối với 
những chất này, để làm nóng chảy chỉ cản phá vỡ liên kết giữa các phân tư (tiên kết 
Van đe Van) mà liên kết này rất yếu. 

Hình 3.22 trình bày sự biến đối t„. và AH,. của các nguyên tố theo chiều tăng 
của điện tích hạt nhãn. 

3500 W 


3000 







3500 : : : 
Hình 3.22. Trình bày tụ. 


của các kim loại kiêm, kim 
loại kiềm thổ vả các nguyên 
tố chuyển tiếp chu kì bốn, 


chu kì năm, chu ki sảu. 
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8.3. Nhiệt độ sôi (t,) và nhiệt bay hơi mol (AH,.) 


Sự biến đõi tuàn hoàn rưiệt độ sôi và nhiệt bay hơi mol của các chất củng 
tương tự như sự biến đổi tuần hoàn nhiệt độ nóng chảy và nhiệt nóng chảy mol 
vừa xét ở trên. 

Tuy nhiên, cấu trúc của các chất đã bị phá vỡ khi tạo thành chất lỏng. Do đó 


t. và AH,, phụ thuộc rất nhiều vào lực liên kết cản phá vỡ để chuyển chất lỏng 
thành hơi. 


- Đối với các kim loại, hầu hết các liên kết vän còn tôn tại trong kim loại lỏng. 
Muốn cho các nguyên tử tách ra xa nhau để tạo thành hơi, cản phá vỡ tất cả các 
liên kết kim loại. Do đó nhiệt độ sôi của các kim loại cao hơn nhiệt độ nóng chày 
rãt nhiêu (t, >>). 


- Đối với các tỉnh thể nguyên tử như C€, Sĩ... hầu hết các liên kết đã bị phá vỡ 
trong quá trình nóng chảy. Vì vậy, nhiệt độ sôi tuy rất cao nhưng không quá cao so 
với nhiệt độ nóng chảy. (t, > t.). 

- Đối với các chất có cấu trúc phân tử đơn giản (như P„, S„, CL...) để bay hơi chỉ 
cản phá vỡ lực Van de Van liên kết giữa các phân tử mà lực này thì rất yếu. Vì vậy, 


đối với hàu hết các chất này, nhiệt độ sôi đêu thấp, không cao hơn nhiệt độ nóng 
chảy bao nhiêu. 
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Hình 3.23. Sự biến đối nhiệt độ sôi (đường đậm) và nhiệt bay hơi (đường mảnh) của các 
nguyên tố theo các nhóm 
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8.4, Khối lượng riêng 
Khối lượng riêng của một chất là khối lượng của chất đó trên một đơn vị thể tích. 
Đơn vị khối lượng riêng thường lấy là q/cmở. 
Gó nhiều yếu tố ảnh hưởng đến khối lượng riêng của các đơn chất. 
(a) Khối lượng nguyên tử. 
(b) Bán kính nguyên tử (để xác định thể tích nguyên tử). 


(c) Cấu trúc tỉnh thê (kiểu mạng lưới tinh thể để biết các nguyên tử được sắp xếp 
gàn nhau đặc khít đến mức nào). 


Các yếu tố (b) và (c) thay đôi một cách tuản hoàn, do đó khối Lượng riêng của các 
đơn chất tạo nên từ các nguyên tố cũng biến đổi một cách tuần hoàn. 
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Hình 3.24. Sự biến đối khối lượng riêng (đường đạm) và thế tích moL (đường mảnh) 
của các nguyên tố theo nhóm 
Từ trái qua phải, khối lượng riêng của các nguyên tố tăng dần và đạt tới cực đại 
ở nhóm IVA đối với chu kì hai và ba, và ở cuối dãy nguyên tố chuyển tiếp đối với 
các chu kì sau. 


Sở dĩ như vậy là do khối lượng nguyên tử tăng dân và bán kính giảm dân. Khối 
lượng riêng đạt tới cực đại khi bán kính nguyên tử có giá trị thấp và lực liên kết cộng 
hoá trị hay lực liên kết kim loại đạt tới cực đại. 
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Mặc dù có khối lượng nguyên tử lớn và bán kính nhỏ nhưng các nguyên tố phía 
bên phải của mỗi chu kì đếu có khối lượng riêng tương đối thấp. Đó là do chúng được 
tạo nên từ các cấu trúc phân tử đơn HIỀN và các phân tử liên kết với nhau bằng lực 
Van de Van yếu. 


8.5. Thể tích mol 


Thể tích mol của một đơn chất là thể tích chiếm bởi một mol nguyên tử (6,023 x 10” 
nguyên tử) của đơn chất 8ó. 

Thể tích mol phụ thuộc vào bán kính nguyên tử của nguyên tố và cấu trúc tỉnh 
thể của đơn chất. 

Nếu gọi khối lượng nguyên tử là A và khối lượng riêng là o (g/cm), ta có: 

6 x 1023 nguyên tứ cúa nguyên tố có khối lượng là A(q). 

6 x 103 nguyên tử của nguyên tố có thể tích là — cm3, 

Khối ; Ì nguyên tI 

Thể tích moL= Ạ _ Khôi TH mOÒ nøu) ên tử 
D Khối lượng nêng 

Vì thể tích mot tỉ lệ nghịch với khối lượng riêng cho nên có thể dễ dàng thấy răng 
sự biến đổi thể tích mol diễn ra ngược lại với sự biến đôi khối lượng riêng. 

Trong một chu kì, từ trái qua phải, thể tích mol giảm dẫn đến khi đạt tới một cực 
tiếu rồi sau đó lại tăng lên. 

Tuy nhiên, yếu tố cấu trúc ảnh hướng đến thể tích mol nhiều hơn là yếu tố bán 
kính cho nên có sự thay đối đột ngột thể tích mol khi có sự thay đổi rõ rệt cấu trúc. 

Chẳng hạn bán kính nguyên tử của P nhỏ hơn Sỉ nhưng P có thể tích mol lớn 
hơn. Sở dĩ như vậy là vi tỉnh thể P là tỉnh thể phân tứ, trong đó các phân tử P, liên 
kết yếu với nhau trong khi đó, tỉnh thế silic là tỉnh thể nguyên tứ, các nguyên tử Sĩ 
liền kết với nhau bằng liên kết cộng hoá trị hền vững. 


9. SỰ BIẾN ĐỔI CẤU TRÚC, LIÊN KẾT HOÁ HỌC, 
TÍNH CHẤT LÍ, HOÁ HỌC CỦA CÁC NGUYÊN TỐ 


(Lầy chu kì 2 làm ví dụ) 





Nguyên tố | Li (4 = 3) Be(Z2= 4) 
(He]2s' [He]2s” 
Câu hình electron [He] + | | ] |He| đị | |. 
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A. Tỉnh chất vật lí 


2. Cầu trúc 2. Tinh thể kim loại 2. Tinh thể kim loại 


—~———]| 


3. Mẽm 3, Răn | 
4. Thâp đôi với một 


5 Nhiệt độsôi tụ) [5.Cam 


6. Nhiệt nóng chảy (ANH) | 6. Vừa phải 6. Cao 










3, Độ răn 






4. Nhiệt độ nóng chảy (tt) 


l 


7. Nhiệt bay hơi (AH,) 7. Vừa phai 7. Cao 


_— 


8. Thể tích mol 8. Vừa phái §, Vừa phải 


9, Tỉnh dẫn điện 9. Dẫn điện tốt 9. Dẫn điện tốt 


B. Tính chất hoá học 


| 


l. Hoạt động hoá học yêu 


1. Hoạt động hoá học c bị at động mị: na pin 
oạt động hoá học chung | I. Hoạt động mạnh ớ nhiệt độ phòng 


2. Liên kết giữa các 


am. ; 2. Liên kết kim loại 2. Liên kêt kim loại 
nguyên tử trong đơn chât 


ƒ 





3. Liên kết cộng hoá trì 
CÓ CỤC 





3. Liên kết với các phi kim | 3. Liên kết ion 


ì 





4. Liên kết với các kim loại | 4. Liên kết kim loại 4. Liên kết kim loại 


5. Tính chãt axit - bazơ 
của các oxit thường gặp 


Óó. Tĩnh chất oxi hoá - khử 
(số oxi hoá) 


53. Bazơ mạnh 5. Lưỡng tính 










6. Chất khử mạnh (+l) 6. Chất khử trung bình (+2) | 


| Nhóm IIIA | Nhóm IVA Nhóm VÀ 











B(Z=5) 
[He]2s°2p' 


[He]2sˆ2pˆ (He)2s2p? 
IHe] [2|[†Ð[ |— He] [@#|[†|+|— (He] |#4|[† |1 
A. Tính chất vật lí 


l. Bán kim loại | I. Phi kim 1. Phi kim 
2. Tinh thể nguyên tử 2. Phân tử đơn giản (N.) 
3. Than chì mềm. 

`. 3. Khi 
km cương cực Ki răn. 
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C(Z=6) N(Z=7) 









2. Tính thể nguyên tử 
(phân tử khổng lồ) 


3, Rãấtrắn 






4.t. rấtcao 
tC 


—_ ———_——=s==ise 


S_, t râL cao `. L rãt cao 






Ó. AH¿ rât cao 6. AI rất cao 





7. AH( rât cao 7. AH,L rat Cao 

8. Thấp 3. Thấp 

9. Dẫn điện kém 9. Than chì dẫn điện tốt. 9. Không dân điện 
Kim cương: rất kém 


——i~.=- ““ 


B. Tỉnh chất hoá học 





Ì. Hoạt động hoá học kém 
ớ nhiệt độ phòng. Than !. Trợ ớ nhiệt độ phòng 
chỉ hoạt động hơn 


I. Hoạt động hoá học kém 
| ở nhiệt độ phòng 






2. Phân tử cộng hoá trị N, 







2. Liên kết cộng hoá trị bên ¡ 2. Liên kết cộng hoá trị bên 
3. Liên kết cộng hoá trị 3. Liên kẻt cộng hoá trị 3, Liên kết cộng hoá trị 
CÓ CựC (tường có liên kết m) (thường có liên kết 7} 






———— -_— ——_—— 


4. Liên kết cộng hoá trị 4. Liên kết ion cộng hoá trị 


4. Liên két ion 








có cực CỎ Cực | 
=Ỷ=-= 6 hư ờớaacng ị 
¡: 3. AXII rát yều 5. AxIf rât yêu 5. AxIft mạnh 
—~x~~—=--———————t——————— -- .—- 
4 z ` ˆ Ị S: ' ý .. R . . Š ^ ` > 
6. tFHhidrua phức là chât : 6. Chất khử mạnh ớ nhiệt T6. OxI axIL là chất oxI hoá 
khử rât mạnh (>3, --3) độ cao. Có mọi trạng thái | rat mạnh (từ +5 đến 3) 


oxi hoá (từ +4 đến —4) 


Nhóm VIA Nhóm VILA Nhóm VIHIIA 


——— 


O(Z=8) IE(Z=9) Ne (Z= 10) 
[He]2sˆ2pŸỶ [He12s°2p° |He|2sˆ2p'" 


HIEIMN IH DI 
2S 2p 2s 2p 2s 2p 


—~——:.~—— 


A. Tính chất vật lĩỉ 


I. Phi kim 1 I. Phi kim | 
2, Phần tứ gi đơn Ö, 2, Phân tử đơn nguyên tử; Ne 
4. Rất thấp 4. Rất thấp 4. Cực kì thâp 

_ Rất thấp 5. Cực ki thấp 

6. Thấp 1 6. Rất thấp 
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7. Thấp 7. Thấp : 
3. CAO i 





B. Tính chât hoá học 






[. Rất hoạt động [. Hoạt độnø mãnh liệt |. Trơ 


—- --—..—-—— ~— 





I2. Liên kết cộng hoá trị 2. Liên kết cộng hoa trị 2.— 
^ `^ z " M 
3. Công hoá trị (thường "~ ^- 
KHI = 3. Liên kết cộng hoá trị 4. -- 


có liên két }) ( 


4. Liên kết ion 





hà = 
6. €). và €). là chất oxi 6. Là chất oxi hoá mạnh 6 
hoá mạnh (—2) nhất (—1) | 


Bảng trên trình bày sự biến đối tính chất nguyên tử của các nguyên tố chu kì 2 
từ Li đến Ne cũng như sự biến đồi tính chất vạt lí và hoá học quan trọng. 


Nói chung, quy luật biến đối này cùng áp dụng cho các chu kì khác. 

Có những điêu đăng chủ ý sau: 

(1) Các electron điển vào 1 obitan s và 3 obitan p (do đó cộng hoá trị tối đa chí 
băng 4). 

(2) Tính chất kim loại giảm dân khi điện tích hạt nhân tăng. Các nguyên tố thay 
đổi từ kim loại, đến bán kim loại, đến phi kim. 

(3) Hoạt động hoá học mạnh nhất ở đâu chu kì và cuối chu kì (trừ khí hiếm). 

(4) Liền kết giữa các nguyên tử trong đơn chất thay đối từ liên kết kim loại; liên 
kết cộng hoá trị trong mạng nguyên tử; liên kết cộng hoá trị trong các phân tử giản 
đơn; cho đến không có liên kết giữa các nguyên tử khí hiếm riêng rẽ. 

Tính chất vật lí thay đối đột ngột ở biên giới mạng nguyên tử/phân tử giản đơn. 
(trong chu kì 2, giữa cacbon và nitơ). 

(5) Liên kết giữa mỗi nguyên tố với một phi kim hoạt động thay đổi từ liên kết 
lon, đến cộng hoá trị có cực rồi đến cộng hoá trị không cực. 

Liên kết giữa mỗi nguyên tố với một kim loại hoạt động thay đối từ liên kết kữmn 
loại, đến cộng hoá trị có cực rồi đến ion. 

(6) Tính chất axit - bazơ của các oxit thường gặp thay đổi từ bazơ đến lường tính 


rồi đến axit khi liên kết giữa nguyên tố tạo oxit với oxi càng giảm tính ion và tăng 
tính chất cộng hoá trỊ. 
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(7) Theo chiều tăng điện tích hạt nhân, tính khử của kim loại giảm và tính oxi 
hoá của phi kim tăng. 

(8) Trong chu kì 2, số oxi hoá bằng số nhóm (đối với Li và Be); bằng số nhóm 
trừ đi 8 đối với 0 và F; B có nhiều trạng thái oxi hoá; Ne bằng không; € và Ñ có mọi 
trạng thái oxI hoá. 


10. SỰ BIẾN ĐỔI TÍNH CHẤT KIM LOẠI, PHI KIM 
Trước hết, ta so sánh tính chất của kim loại và phi kim. 


I. Lớp electron ngoài cùng của nguyên tử | 1. Lớp electron ngoài cùng của các phi 
kim loại thường có từ 3 electron trở xuống. | kim thường chứa từ 4 electron trở lên. 














2. Dễ mất electron để tạo thành cation 2. Dễ thu electron để tạo thành anion 


3. Tạo thành hợp chất ion với các kim 
loại và tạo thành hợp chất cộng hoá trị 
với các phi kim khác. 


3. Tạo thành hợp chất ion với các phi kim 


4. Dẫn điện kém (trừ cacbon ở dạng 
øraphit) 
5. Cách nhiệt tốt 


4. Dẫn điện tốt nhưng độ dẫn điện giảm 


_ ————.<..- 


6. Không có vẻ sáng kim loại 


¬——ễ——Ầ—T————————`.BÖSB_ 


7. Tất cả đều là chất rắn (trừ thuỷ ngân) 


—— —— 


7. Rắn, lỏng, khí 


' —---—TKEEKEKE-_—_- 


8. Dê dát mỏng 8. Giòn ở thể rắn 


0. Dễ kéo sợi 9. Không kéo được thành sợi 
10. Ở trạng thái rắn đặc trưng bằng liên I0. Các phân tử cộng hoá trị. mạng 
kết kim loại. ' nguyên tử 


Trong hệ thống tuần hoàn, tính kim loại của các nguyên tố giảm từ trái sang phải 
và tăng từ trên xuống đưới, còn tính phí kim thì ngược lại, tăng từ trái sang phải vũ 
giam từ trên xuống dưới. 


Khuynh hướng biến đối tính kim loại phi kim được phản ánh trong sự biến đôi 
tính oxi hoá - khử cúa các nguyên tố trong một chu kì: 

Các nguyên tố biến đổi từ những chất khử mạnh (như Na, Mg) qua các nguyên 
tố là chất khử yếu (như Sỉ), sau đó là chất oxi hoá yếu (như S) rôi đến chất oxi hoá 
mạnh (như CL). 

Sự biến đối tính kim loại, phi kim còn được phản ánh ở sự biến đổi tính axit - bazơ 
của các oxit và hiẩroxIt của các nguyên tố. 


Từ đâu đến cuối chu kì, tính bazơ của các oxit và hiđroxit giảm dàn, đồng thời 
tính axit tăng dân. 
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LAU HỦI VÀ HAI LẬP 
3.1, Vì sao có những tính chất vật lí và hoá học biến đối tuàn hoàn, những tính 
chất không biến đổi tuần hoàn? Nêu dẫn chứng và giải thích. 


3.2. Lãy một vài ví dụ để chứng tỏ rằng tính chất của các nguyên tử tự do của 
một nguyên tố có khác với tính chất của đơn chất của củng nguyên tố đó. 


3.3. Bán kính cộng hoá trị là gì? Bán kính kim loại? Bán kính Van de Van? Bán 
kính nguyên tử là loại bán kính nào? 


3.4. Khi tạo thành cation và anion thì bán kính nguyên tử thay đối như thế nào? 
Vì sao? 


3.5. Quy luật biến đối bán kính nguyên tử, bán kính ion trong hệ thống tuần 
hoàn? Nguyên nhàn của sự biến đổi đỏ? 

3.6. a) Sắp xếp các ion sau theo chiều giám kích thước và giải thích 1í do sắp xếp đó 

1)0"”,Sr"", Mq”" 

2) K',S“, 

3) Au', Au” 

b) Sắp xếp các lon sau theo chiều tăng kích thước; giải thích tí do: 

1)ÔL,Br,F 

2) Ña*, Mq“',EF' 

3ìếT 

3.7. Sự nén Latanit là gì? 


3.8. Giái thích tại sao kích thước nguyên tử của các nguyên tố chuyển tiếp rất ít 
thay đỏi qua các chu kì? 


3.9, a) Nguyên tố gali năm dưới nguyên tố nhôm trong nhóm THA nhưng lại có 
bán kính nguyên tử nhỏ hơn. Vì sao lại có sự sai lệch trong khuynh hướng thay đôi 
bán kính nguyên tử? 


b) Ngoài ra còn có tính chất nào của gali sai lệch với quy luật biến đối tính chất chung? 


3.10. Sắp xếp các nguyên tố sau theo chiều giảm kích thước nguyên tử: 


a) Ca, Mq, Sĩ; b) K, 6a, Ca; 
c) Br, Rb, Kr; d) Sr, Ca, Rb; 
e) Se, Br, CŨ; q) Xe, Ba. 


3.11. Bán kính nguyên tử, bán kính ion ảnh hưởng đến tính chất của các chất 
như thế nào? Nêu đản chứng. 
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3.12. Năng lượng ion hoá là gì? Thế nào là năng lượng ion hoá thứ 1, 2, 3,...? 


3.13. Gọi l,,L.,T, là năng lượng ion hoá thứ nhất, thứ hai, thứ ba. Hỏi những quá 
trinh nào sau đây ghì khòng đúng? ý nghĩa của năng lượng ion hoá? 


4) H2 (K)»S? H/ (K) LỆ đa D)H;(K)=XEN (K) +? 26+ 0y 

c) Na(r) - > Na (r) + 1e +Ï, d) Ca(k) —> Ca (k) +le +], 

e) Ca(k) —> Ca“*(k) + 2e +, g) Ca(k) —> Ca“*(k) + 2e + (I,+l,) 

h) Al(k) —> AL *(k) + 1e + T, ¡) AU(k) —> Al“†(k) + 1e + L, 

k) At(K) —> AU“() + 3e +1, l) AlŒ) — AL*(k) + 3e + (+1 ,+1T,) 


3.14. a) Thế nào là hiệu ứng chắn? Lã điện tích hiệu dụng? Sự liên quan giữa hai 
khái niệm này? 

b) Thế nào là hiệu ứng xâm nhập? Sự liên hệ giữa hiệu ứng chắn và hiệu ứng 
xâm nhập? 

Dựa vào hiệu ứng xâm nhập, hãy giải thích sự khác nhau vẻ năng lượng giửa các 
obitan 3s, 3p và 3d trong cùng nguyên tố. 

3.15. a) Gọi tèn nguyên tố ớ chu kì 3 có nãng lượng Ion hoá ở các mức liên tiếp 
như sau (kJ/mo\). Viết cấu hình electron của nguyên tố ảó. 

lê N2 nộ lộ T lệ 

1012 1903 2910 24936 627/8 22230 
b) Câu hỏi như trên đối với nguyên tổ sau: 


I I 1, TL I Ĩ 


1 2 5 6 
57/7 1816 2744 115/6 14829 1D 05 
c) Câu hỏi trên đối với nguyên tố sau: 
Ệ Ề TẾ ÿ Tp LỆ lẾ "3 


999 2251 3361 4564 7013 8495 27106 31669 


Viết cấu hinh electron theo obitan của các nguyên tử và ion đơn nguyên tử của 
nguyên tố đó. 

d) Đối với môi nguyên tố hoá học, khi nào thì có sự thay đối đột ngột năng lượng 
ion hoá? | 

3.16. Hãy nèu quy luật biến đôi năng lượng ion hoá của các nguyên tố trong một chu 
Kì; Trong một nhóm A; Trong một nhóm B. Giải thích nguyên nhân cua sự biến đõi đó. 

Có gi khác nhau giữa sự biến đổi năng lượng ion hoá trong các nhóm A và nhóm B? 

3.17. Các cực đại, cực tiểu chính và phụ trên đô thị biếu diễn sự phụ thuộc của nằng 
tượng lon hoá theo điện tích hạt nhân (đỏ thị I - Z) thuộc về những nguyên tố nào? 


Viết câu hình electron của những nguyên tố đó. 
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3.18. Nêu những yếu tố ảnh hưởng đến năng lượng ion hoá. Hãy chứng tỏ bằng 
các ví dụ cu thể. 


3.19. Sự liên quan giữa năng lượng ion hoá và tính chất kim loại của các nguyên tố. 


3.20. Mệnh đẻ: “ Kim loại có năng lượng ion hoá thấp đẩy kim loại có năng lượng 
ion hoá cao hơn ra khỏi dung dịch nước của nó” có phải lúc nào cùng đúng không? 


Nèu dân chứng và nói rõ lí do tại sao như vậy. 


3.21. a) Năng lượng ion hoá thứ nhất của natri là 5,138 eV. Tính tân số sóng ánh 
sáng để có thể lon hoá một nguyên tử natri và tính độ dài sóng tương ứng. 

(hằng số Planck h = 6,626 x 10341/s; tốc độ ánh sáng c = 3,00 x 10#m/5) 

b) Giai thích tại sao năng lượng ion hoá thứ nhất của nguyên tô magie lớn hon 
năng lượng ion hoá thứ nhất cua natri, trong khi đó năng lượng ion hoá thứ hai của 
Magie lại nhỏ hơn năng lượng lon hoá thứ hai của natr1. 


3.22. a) Dựa vào những căn cứ nào để có thể biết được rảng: khí ion hoá các 
nguyên tử tự do của các nguyên tố chuyến tiếp, các electron ns bị tách ra trước các 
electron (n - 1)d. 


b) Dựa vào bảng năng tượng ion hoá (với các giá trị L., I, của các nguyên tö), hãy nêu 


lên những ví dụ chứng tỏ rằng các obitan p và d nửa bão hoà đều có độ bên rõ rệt. 
3.23. Ái lực với electron là qì? 
3.24. Sự liên quan giữa ái lực electron với tính phi kim của một nguyên tố. 


3.25. Sự biến đồi ái lực electrron của các nguyên tố trong hệ thống tuản hoàn 
xay ra như thế nào? 


3.26. Mệnh đẻ: “Ái lực với electron của một nguyên tố cảng àm©), tính phi kim 
cúa nguyên tố đó càng mạnh” có phải bao giờ cũng đúng không? 


Nêu dân chứng và giải thích tại sao. 


3.27. Xét dấu của AH đối với các phản ứng sau: 


3) Ly; + Naạy y LU + Nau AH: 
b) Nano + Sứ _—> Na, + AH,? 


3.28. a) Thế nào là ái lực với electron thứ nhất (E,), thứ hai (E,), thứ ba (E.)...? 


b) Ai lực với electron thứ hai (E,) của oxi có giá trị dương (E, > 0), trong khi đó 
thi E, của nó lại có giá trị am (E, < 0). Tại sao? Liệu các nguyên tố khác có E„ > 0 
không? Vì sao? 


3.29. a) Vì sao ái lực với electron thứ nhất (E,) của các nguyên tố thuộc chu kì 2 
lại Kém ảm hơn E, của các nguyên tố cùng nhóm thuộc chu kì 3? 


(1) Ấy +e Xưu +E. E<0 -› quả trình toa nhiệt. E là ái lực với eÌlectron. 
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Điều đó chứng tỏ rằng các nguyên tố chu kì 3 tương ứng có tính phi kim mạnh 
hơn không? Vì sao? 


b) Nhìn chung, trong một chu kì đi từ trái qua phải, ái lực với electron của các 
nguyên tố ngày càng âm. Tuy nhiên, khi đi từ nhóm IVA đến nhóm VÀ, thì điều đó 
tại không phải như vậy. Dựa vào cấu hình electron, giải thích tại sao. 


3.30. Dựa vào đại lượng ái lực với electron, ta có thể biết được những tính chất 
gì của một nguyên tố. 


3.31. a) Thế nào là độ âm điện của một nguyên tế? 

b) Độ âm điện có phải là tính chất của nguyên tử tự do không? 

c) Độ âm điện có phải là một hằng số đối với mỗi nguyên tế không? Nêu dân chứng. 
3.32. Sự biến đối độ âm điện của các nguyên tố trong hệ thống tuần hoàn. 
3.33. Người ta đưa ra khái niệm độ âm điện vào hoá học để giải quyết vấn đề gì? 
3.34. Thế nào là một điện cực? Thế điện cực là gì? Thế điện cực tiêu chuẩn là gì? 


3.35. Thế điện cực đặc trưng cho tính chất axit - bazơ, tính chăt oxi hoá - khử 
hay khả năng tạo phức chất của một chất? Lấy ví dụ minh hoa. 


3.36. Có mối liên hệ qì giữa năng lượng ion hoá, ái lực với electron, độ ãm điện 
của một nguyên tố và thế điện cực của một nguyên tố đó? 


3.37. Thế oxi hoá là gì? Thế khử là gì? Bảng thế điện cực trình bày trong cuốn 
sách này là thế oxi hoá hay thế khử? Cần cứ vào đâu để nhận ra? 


3.38. Sự biến đổi thế điện cực của các nguyên tố trong hệ thống tuần hoàn? 


3.39. So sánh sự biến đối thế điện cực và sự biến đôi năng lượng ion hoá, ái lực 
với electron và độ âm điện của các nguyên tố trong hệ thống tuần hoàn. 


3.40. Cách sử dụng bảng thế điện cực. Lấy ví dụ minh hoa. 

3.41. a) Phan biệt khái niệm hoá trị và số oxi hoá của một nguyên tố hoá học. 
Lây trường hợp của HNO, làm ví dụ. 

b) Lãy 10 ví dụ về sự khác nhau giữa hoá trị của một nguyên tố và số oxi hoá của 
nguyên tố đó. 

3.42. Sự liên quan giửa số oxi hoá và electron hoá trị của một nguyên tố. Số oxi 
hoá cao nhất cúa một nguyên tố có thê là bao nhiêu? 

3.43. Sự biến đối số oxi hoá của các nguyên tố trong hệ thống tuần hoản. 

3.44. Vì sao lại nói: “Cộng hoá trị của các nguyên tố thuộc chu kì 2 khỏng thế 
lớn hơn 4.” Nêu dân chứng. 

3.45. Cộng hoá trị tối đa của các nguyên tố có thể lớn hơn 8 khöng? Vì sao? Nêu 
dàn chứng. 

3.46. Sự liên quan giữa độ bội của số hạng quang phố nguyên tử với hoá trị của 
Các nguyên tố. 
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